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ВСТУП 
 
При вивченні кредитного модуля "Хімія" питання хімічної кінетики та 
рівноваги зазвичай розглядаються у розділі "Хімічна термодинаміка". Проте, 
у зв'язку з важливістю даної теми для розуміння перебігу та здійснення 
хімічних процесів його слід виділити в окремий розділ, який дає основи 
студентам технічних спеціальностей вже на початку базової хімічної освіти 
отримати той головний стрижень, що дозволить їм мати чітке розуміння, в 
якому напрямку йдуть складні хімічні процеси за різних фізичних умов.  
Навчальний посібник "Хімія: Хімічна кінетика і рівновага" складається 
з чотирьох частин, які мають велику кількість контрольних запитань до 
розділів, а також додаток таблиць основних фізичних одиниць та сталих. В 
навчальному посібнику викладено основи хімічної кінетики та її закони, 
кінетику гомогенних і гетерогенних процесів, вплив на швидкість хімічних 
реакцій температури, тиску, концентрації реагентів і каталізаторів. 
Розглянуто основні поняття хімічної рівноваги і показано, як необхідно 
проводити розрахунки константи рівноваги за термодинамічними даними. 
Детально аналізується принцип Ле Шательє та його застосовання під час 
перебігу хімічних реакцій за зміни концентрацій реагентів, температури, 
тиску та наявності каталізатора.  
Навчальний посібник "Хімія: Хімічна кінетика і рівновага" 
призначений, перш за все, для бакалаврів та магістрів технічних 
спеціальностей вищих навчальних закладів та для забезпечення формування 
хімічних знань, які є необхідними при вирішенні практичних завдань у 
теплоенергетиці, відновлюваній енергетиці, прикладній фізиці, тощо. 
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1. ШВИДКІСТЬ ТА МЕХАНІЗМИ ХІМІЧНИХ РЕАКЦІЇ 
 
1.1. Основні положення та визначення хімічної кінетики 
 
Термодинамічний аналіз хімічних процесів дозволяє оцінити енергію 
взаємодії компонентів та найбільш ймовірний шлях здійснення реакції. 
Проте, з’ясувавши принципову можливість здійснення процесу (DG<0  ),  не 
можна бути впевненим, що продукти ваємодії є більш термодинамічно 
стійкішими, ніж реагенти, що є необхідною умовою для здійснення 
перетворення. Чи реальним буде здійснення хімічного перетворення можна 
переконатися тільки у разі врахування виконання певних кінетичних 
параметрів, а саме, перебіг процесу відбувається з контрольованою 
швидкістю, що є достатньою умовою для перетворення реагентів у продукти 
реакції.  
Під час кінетичного опису хімічних процесів реакції поділяють за 
наступними ознаками. 
За природою частинок, які беруть участь в елементарному акті 
взаємодії, розглядають молекулярні, йонні та ланцюгові реакції. В 
молекулярних реакціях участь беруть молекули, а йонними називаються 
реакції за участю йонів. Реакції, в яких беруть участь атоми чи вільні 
радикали, визначаються як ланцюгові.  
За числом фаз, які беруть участь в реакції, розглядають гомогенні та 
гетерогенні процеси. Фазою вважають однорідну систему, що 
характеризується однаковим хімічним складом та термодинамічними 
властивостями і відокремлена від інших фаз поверхнею поділу. Реакція є 
гомогенною, якщо всі компоненти системи змішуються без обмежень, а 
взаємодія здійснюється у всьому об'ємі в межах однієї фази. Хімічна реакція 
є гетерогенною, якщо компоненти системи існують, як самостійні фази, а 
взаємодія здійснюється на межі поділу фаз. 
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За ступенем складності проходження процесу реакції поділяють на 
прості та складні. Прості реакції здійснюються в одну стадію відповідно до 
стехіометричного рівняння. Складні реакції реалізуються через одночасне 
здійснення декількох перетворень, перебіг яких є незалежним один від 
одного.  
Складні реакції можуть бути оборотні, паралельні та інші. 
Оборотними називають реакції, в яких можливе одночасне перетворення 
реагентів у продукти, так само і взаємодія продуктів з утворенням реагентів: 
 
xA + yB D mC + nD. 
 
Паралельні реакції – це такі реакції, в яких реагенти одночасно 
зазнають перетворення у декількох напрямках. Наприклад, розклад 
бертолетової солі за повільного нагрівання можна представити двома 
рівняннями реакцій:   
 
Класифікація реакцій за молекулярністю. Молекулярність реакції 
(істиний порядок) визначається числом молекул, які беруть участь в 
елементарному акті хімічного перетворення.  
Мономолекулярні реакції - це реакції, в яких зазнає перетворення 
тільки один тип молекул, причому, стехіометричний коефіцієнт в рівнянні 
перед молекулою реагента дорівнює одиниці, наприклад:   
O3 ® O2 + O. 
Бімолекулярними є такі реакції, в яких приймає участь два різних 
типи молекул, наприклад:  
CO + NO2 ® CO2 + NO. 
Тримолекулярні реакції - це реакції, в яких в елементарному акті 
хімічного перетворення приймають участь три молекули. Прикладом таких 
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реакцій може бути взаємодія у газоподібному стані нітроген(II) оксиду з 
хлором: 
2NO + Cl2  ® 2NOCl. 
Під час опису хімічних процесів використовують два підходи. Один з 
них – формально-кінетичний - розгляд особливості розвитку процесу у часі. 
Другий підхід, пов’язаний з вивченням механізму взаємодії реагентів на 
молекулярно-атомному рівні, це - молекулярно-кінетичний опис процесу. 
Обидва підходи взаємно доповнюють один одного. 
Основним поняттям у хімічній кінетиці є термін швидкість хімічної 
реакції. 
Виходячи з молекулярно - кінетичного підходу, визначення швидкості 
реакції для гомо- та гетерогенних процесів можна навести наступним чином: 
 
Гомогенна система 
(реакція у всьому об’ємі системи) 
Гетерогенна система 
(реакція на межі поверхні поділу 
контактуючих фаз) 
Число елементарних актів 
взаємодії за одиницю часу в одиниці 
об’єму реакційного простору 
ʋ = аܰкт.взаємодії
߬ ∙ ܸ
 
Число елементарних актів 
взаємодії за одиницю часу на одиниці 
площі поверхні поділу фаз 
ʋ = аܰкт.взаємодії
߬ ∙ ܵ
 
  
Використовуючи формально-кінетичний підхід (з урахуванням 
експериментальних досліджень), швидкість реакції для гомогенної 
системи визначається, як зміна концентрації одного з реагентів за одиницю 
часу. Для гетерогенної системи швидкість реакції визначається за зміною 
кількості газоподібного реагента (у системі газ-кристал) або за зміною 
кількості розчиненої речовини (у системі кристал-рідина) за одиницю часу на 
одиниці площі поверхні поділу фаз. 
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Розглянемо просту реакцію виду  
А + В = АВ. 
Оцінити швидкість цієї реакції можна, визначаючи зміну концентрації 
тільки одного з компонентів А або В. Зменшення концентрації реагентів у 
часі може здійснюватись, як за лінійним законом, так і більш складним 
чином (Рис. 1.1). Нехай за проміжок часу t2 - t1 концентрація речовини А, 
визначена у моль/л, зменшилася від с1 до с2. Тоді, для випадку лінійної зміни 
концентрації у часі (Рис. 1.1 а), середня швидкість однозначно характеризує 
проходження процесу, оскільки вона є сталою та визначається відношенням 
зменшення концентрації реагента Dс(А) до інтервалу часу, за який відбулася 
взаємодія. Фактично графічним способом середня швидкість визначається 
тангенсом кута нахилу прямої, що характеризує зміну концентрації реагента 
до вісі часу 
ݒ஺ = -
12
12
tt -
- cc = - =D
D
t
Ac  ݐ݃ߙ. 
Оскільки с2 < с1, то Dс(А) величина від’ємна. Швидкість же реакції 
завжди додатна величина, тому перед зменшенням концентрації реагентів 
при розрахунку швидкості ставлять знак "-". 
 
 
Рис. 1.1. Зміна концентрації одного з реагентів у часі за лінійним (а) та 
нелінійним (б) законом. 
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Якщо швидкість реакції визначати за зміною концентрації продукту 
реакції, то оскільки спостерігаєтся збільшення концентрації речовини АВ, у 
виразі швидкості реакції у правій частині перед дробом ставлять знак "+". 
ݒ஺஻ = + ∆сಲಳ∆ఛ = ݐ݃ߙ. 
У випадку нелінійної залежності концентрації від часу (Рис. 1.1 б) 
швидкість реакції постійно змінюється, тому користуються поняттям 
миттєвої швидкості реакції. Миттєву (істинну) швидкість одержують, якщо 
зміну концентрації та інтервал часу взяти гранично малими. Тоді, миттева 
швидкість хімічного процесу виражається, як перша похідна від концентрації 
реагента у часі:  
ݒ஺ = −
ௗ௖ಲ
ௗఛ
. 
Відповідно до визначення, миттєва швидкість процесу в момент часу t1 
(Рис.1б) дорівнює тангенсу кута нахилу дотичної, проведеної до кривої 
залежності концентрації реагента від часу (с = f(τ)) у відповідній точці, тобто 
tga. Аналогічно, в момент t2 істинна швидкість визначається,  як tgb. 
Зрозуміло, що у початковий момент часу швидкість реакції є максимальною 
та зменшується по мірі здійснення процесу з плином часу.  
 
1.2. Теорії хімічної кінетики 
 
Швидкості різних реакцій значно розрізняються. Найповільніші 
процеси – геохімічні: вони здійснюються сторіччами та навіть тисячоліттями; 
найбільш швидкі реакції - вибухові, які проходять за десятитисячні частки 
секунди. Час здійснення звичайних процесів вимірюється хвилинами, 
годинами. Деякі реакції можуть починатися досить бурхливо, а потім 
уповільнюються; інші – спочатку є дуже повільними, а потім 
прискорюються.  
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Першочергову роль впливу на швидкість здійснення реакції має 
природа реагуючих речовин - це сукупність факторів, яка включає структуру 
та реакційну здатність частинок. Здійснення реакції потребує точно 
визначених умов проведення процесу.  
В хімічній кінетиці використовують два теоретичні методи 
обгрунтування механізму взаємодії, а саме: теорія активних зіткнень та 
теорія активованого комплексу. 
Розглянемо закономірності опису взаємодії відповідно до теорії 
активних зіткнень. Ймовірність здійснення акта взаємодії є пропорційною 
до числа зіткнень молекул у встановленому об’ємі за одиницю часу. 
Вважається, що під час зіткнення взаємодія частинок реагентів відбувається 
миттєво. Відповідно до висновків молекулярно-кінетичної теорії в 1 см3 газів 
щосекунди здійснюється приблизно 10ଶ଼ зіткнень молекул. При цьому, 
кожна молекула зазнає щосекунди 100 мільярдів зіткнень. Проте, проведені 
розрахунки показують, що частка зіткнень молекул, які вступають у 
взаємодію, складає 10ିଵହ ÷ 10ିଶ଴. 
Така суттєва диспропорція знаходить пояснення, якщо врахувати 
декілька причин. По-перше, під час зіткнення молекул має реалізуватись 
конфігурація з таким розміщенням реакційноздатних центрів, що сприятиме 
водночас, як розриву зв’язків в реагуючих молекулах, так і формуванню 
нових зв'язків у молекулах продуктів. Як приклад можна розглянути 
сприятливий спосіб розміщення молекул йоду (I2)  та водню (H2) в момент 
зіткнення (Рис. 1.2).  
Частку числа зіткнень, з належною для взаємодії орієнтацією молекул, 
оцінюють за допомогою стеричного множника р (походить від грец. stereos – 
просторовий). Величина цього множника є значно меншою за одиницю та у 
випадку молекул складної будови вона може набувати значення навіть 10ି଺ ÷ 10ିଽ.   
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Рис. 1.2. а) Сприятливе розміщення молекул йоду та водню під час зіткнення, 
що завершується взаємодією; б) Несприятливе розміщення молекул реагентів 
під час зіткнення, що обумовлює неможливість утворення продуктів реакції. 
 
Іншою необхідною умовою є те, що взаємодія частинок реагентів 
здійснюється тільки під час зіткнення активних молекул, які мають енергію 
більшу за енергію активації реакції Ea.  
Енергія активації - це запас енергії молекул, надлишковий порівняно 
з середньою енергією (за даної температури), рівень якої є достатнім для 
здійснення акту взаємодії (в розрахунку одержання 1 моль продукту 
перетворення). Значення енергії активації реакції визначається природою 
реагентів. Енергія активації завжди позитивна величина, яка визначається в 
кДж/моль. Для більшості перетворень за участю молекул значення енергії 
активації, як правило, знаходяться в межах 70÷250 кДж/моль.  
Чим більшим є значення енергії активації реакції, тим меншою є 
швидкість її перебігу та, навпаки, чим меньшим є значення Ea, тим більшою є 
швидкість здійснення реакції. Також, швидкість хімічної реакції буде тим 
більшою, чим більшою є частота зіткнень активних молекул. 
Висновок щодо числа активних молекул в системі обґрунтував 
Д.А. Алєксєєв (1915-1924 рр.), застосувавши закон розподілу молекул за 
енергіями Максвелла-Больцмана. Відповідно до цієї теорії молекули весь час 
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перебувають у русі та мають певну швидкість, що відповідає запасу 
кінетичної енергії за даної температури. Час від часу вони зазнають зіткнень, 
внаслідок чого відбувається перерозподіл енергії між ними. Таким чином, за 
визначеної температури Т, досягається певне співвідношення числа молекул 
з різним запасом енергії. Якщо по осі ординат відкласти частку молекул 
OΝ
ΝD , 
що мають запас енергії в межах DЕ, а по осі абсцис - можливе значення 
енергії, то розподіл Максвелла-Больцмана набуває вигляду наведеного на 
Рис. 1.3.  
Крива розподілу круто підіймається та, проходячи через максимум, 
повільно знижується, ассимптотично наближуючись до осі абцис. Максимум 
на розподілі відповідає частці молекул з середньою енергією. Такий запас 
енергії за даної температури Т1 є характерним для приблизно 80% молекул. 
Якщо зіштовхуються молекули з середнім запасом енергії, то вони не можуть 
прореагувати. 
 
 
Рис. 1.3. Криві розподілу Максвелла-Больцмана кінетичної енергії молекул за 
різних температур (T1 < T2). 
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На енергетичному розподілі  енергія активації оцінюється відрізком 
визначеним по осі абсцис (Рис. 1.3). Число молекул, які мають енергію 
більшу ніж Еа, графічно визначається за площею заштрихованої фігури під 
кривою розподілу ( їх частка складає 0,01 ÷ 0,0001). Згідно закону розподілу 
Максвелла – Больцмана число активних молекул N* з Е > Еа  розраховується 
за рівнянням: 
ܰ∗ = ௢ܰ݁
షಶೌ
ೃ೅ .                                                    (1.1) 
 
За збільшення температури (Т2 > T1), відповідно до наведенного 
співвідношення, число активних молекул збільшується (на діаграмі зростає 
заштрихована площа), а тому зростає швидкість реакції. Таким чином, 
швидкість реакціїї залежить від температури.  
Якщо проводити взаємодію за концентрації реагентів 1 моль/л, то у 
випадку бімолекулярного процесу  
А + В = АВ 
розрахувати швидкість реакції дозволяє визначенння числа зіткнень 
активних, сприятливо орієнтованих молекул за 1 сек в 1 см3 реакційного 
простору. Згідно теорії активних зіткнень така стандартна швидкість процесу 
визначається, як константа швидкості реакціїї: 
݇ = ݌ܼ∗ = ݌ܼ௢݁
షಶೌ
ೃ೅       (1.2) 
У наведеному виразі (1.2) Zo – загальна частота зіткнень між молекулами з 
будь-якою енергією в 1 см3; ܼ∗ = ܼ௢݁
షಶೌ
ೃ೅  -  частота зіткнень активних молекул 
в 1  см3 ; R - універсальна газова стала 8,31×10-3 Дж/К×моль; Еа  - енергія 
активації, кДж/моль; Т- абсолютна температура; p – стеричний множник, що 
характеризує ймовірність реалізації сприятливого для взаємодії розміщення 
реакційно здатних центрів молекул при зіткненні. 
Одержати повне та правильне уявлення щодо змісту стеричного 
множника дозволяє теорія активованого комплексу. Відповідно до цієї 
теорії, запропонованою у 1935 році вченими Ейрінгом та Поляні, під час 
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взаємодії початкова конфігурація атомів переходить у кінцеву в результаті 
безперервної зміни міжатомних відстаней, на що потрібно витратити певний 
час. Тому, завжди існує деяка проміжна конфігурація, утворення якої 
пов’язане з витратою енергії – енергіїї активації. Ця проміжна конфігурація 
має назву активованого комплексу. Зазначений перехідний стан, 
"активований комплекс", складається з атомів реагентів, для яких старі 
зв’язки ще не встигли до кінця зруйнуватися, а нові ще повністю не 
утворилися.  
На основі квантово-механічних розрахунків можна представити, яким є 
розподіл електронної густини та потенціальна енергія системи у 
тривимірному просторі під час зміни міжатомних відстаней за зближення 
реагуючих частинок. Якщо нанести на тривимірну поверхню жирною лінією 
енергетично вигідний шлях переходу між початковим та кінцевим станами 
(Рис. 1.4) з низьким запасом, то в проміжному стані має бути перевальна 
точка з максимальним запасом енергії, що відповідає моменту утворення 
активованого комлексу.  
 
 
Рис. 1.4. Діаграма зміни ентальпії системи при проходжені реакції з 
утворенням активованого комлексу 
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Різниця запасу ентальпій для перехідного стану та вихідних речовин 
дає можливість оцінити енергію активації під час здійснення прямої реакції. 
Аналогічно, енергію активації під час здійснення зворотної реакції можна 
оцінити за різницею запасу ентальпій для перехідного стану та продуктів 
реакції. Таким чином, побудова поверхні потенціальної енергії дозволяє 
робити висновки щодо природи активованого комплексу, значення енергії 
активації, тобто дає теоретичне підґрунття для розрахунку швидкості реакції 
на основі врахування властивостей реагуючих молекул. 
Теорія перехідного стану дає можливість оцінити значення константи 
швидкості реакції виходячи з аналізу нижче наведеного виразу: 
݇ = ߯
௞೚்
௛
݁
ష∆ಹೌ
೚
ೃ೅ ݁
ೄೌ
೚
ೃ   .                                                      (1.3) 
Тут χ - трансмісійний коефіцієнт, який враховує швидкість переходу 
активованого комплексу через перевальну точку, тобто визначає ймовірність 
переходу цього комплексу у продукт реакції; ݇௢ – константа Больцмана; 
∆ܪ ௔௢ - стандартна ентальпія утворення активованого комплексу з енергією 
активації Еа; ∆ܵао – зміна ентропії під час утворення активованого комплексу. 
Енергія активації при утворенні активованого комплексу значно менша 
порівняно з енергією повного розриву зв’язків.  
Наприклад, у реакції  
2HI = H2 + I2 
енергія активації становить 186,4 кДж/моль. Для розриву зв’язків у 1 моль 
молекул HI необхідно витратити 301,4 кДж. Отже, енергія активації процесу 
розпаду HI менша на 117,3 кДж/моль порівняно з енергією розриву цих 
зв’язків. Відповідно до опису механізму взаємодії, утворенню нових зв’язків 
в молекулах H2 та I2  передує формування перехідного комплексу, що 
складається з подвоєнних молекул складу (НI)2,  в якому нові зв’язки 
утворюються водночас з руйнуванням старих (Рис. 1.5).  
 
16 
 
 
Рис. 1.5. Енергетична схема взаємодії молекули водню та йоду.  
 
Ймовірність реалізації сприятливого розміщення молекул при зіткненні 
(зближенні) активних молекул досить мала, та для кожної реакції 
визначається величиною стеричного множника. Для повільних реакцій за 
участю молекул складної будови стеричні множники набувають значень 10-6 - 
10-9, а для реакцій за участю простих молекул - 10-3 - 10-4. Значення цих 
множників пов’язані зі зміною ентропії при утворенні активованих 
комплексів. Чим більші вимоги до впорядкованого розміщення 
реакційноздатних центрів молекул в активованих комлексах, що відповідає 
зменшенню ентропії, тим менша величина стеричного множника і, навпаки, 
якщо при руйнуванні активованих комлексів є перехід до стану з більшим 
ентропійним запасом (більш невпорядкованому), то стеричний множник 
набуває порівняно великих значень. 
Хід здійснення хімічної реакції, відповідно до теорії активованого 
комплексу, можна представити графічно, як зміну ентальпії системи залежно 
від шляху реакції. Для випадку реакції, що здійснюється відповідно до 
нижченаведеної схеми:  
А + В ® {активований комлекс АВ}® АВ, DH< 0,  
енергетичну діаграму реакції зображено на Рис. 1.6. 
У наведеному прикладі реакція є екзотермічною, оскільки запас 
ентальпії продуктів є меншим порівняно з запасом ентальпії реагентів. 
Однак, перехід з вищого рівня Нреаг до нижчого Нпр  можливий лише після 
подолання  енергетичного бар’єру, висота якого вимірюється різницєю рівнів 
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ентальпії активованого комплексу та ентальпії реагентів: Н*  -  Нреаг. Ця 
величина і є енергією активації реакції, Еа. 
 
 
Рис. 1.6. Діаграма зміни ентальпії системи при проходжені реакції з 
утворенням активованого комлексу 
 
Реакції, що характеризуються меншими енергіями активації, проходять 
зі значно більшими швидкостями порівняно з реакціями, в яких енергії 
активації є більшими. Так, реакції, що проходять за участю 
валентнонасичених молекул, мають енергію активації від 70 до 
200 кДж/моль; для реакцій за участю вільних радикалів та атомів Еа – 
порядку 10 - 50 кДж/моль; для взаємодії йонів в розчинах Еа є близькою до 
нуля. Отже, енергія активації реакції визначається природою реагуючих 
речовин. 
Так, можна порівняти швидкості (за однакової температури) наступних 
реакцій, враховуючи різну природу реагуючих частинок: 
Fe3+ + Cr2+  ® Fe2+ + Cr3+; 
Br + CH4 ® HBr  + CH3*; 
CO + NO2 ® CO2 + NO. 
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Перша з наведених реакцій має проходити з найбільшою швидкістю, 
оскільки при її здійсненні має відбутися тільки обмін електронами між 
йонами хрому та феруму, ніякого розриву чи формування зв’язків у цьому 
процесі не відбувається. Енергія активації цієї реакції порівняно з іншими 
наведеними є мінімальною. Друга реакція здійснюється за участю атома 
брому тa валентнонасиченої молекули метану, CH4. При її здійсненні має 
бути зруйнований зв’язок С-Н в молекулі СН4 та сформуватися новий зв'язок 
Н- Br. Така реакція матиме більшу енргію активації порівняно з першою, а 
тому здійснюється з меншою швидкістю. Найменша швидкість буде у третьої 
реакції, її проходження потребує часткового руйнування зв'язків в молекулі 
NO2 при її взаємодїї з молекулою СО, причому, існують жорсткі умови щодо 
певної орієнтації молекул у просторі при їх зближенні. Отже, ця реакція буде 
мати найбільшу Еа  серед трьох наведених. 
 
1.3. Кінетика гетерогенних процесів 
 
Гетерогенні процеси займають особливе місце в кінетиці, вони 
здійснюються на межі поділу фаз тверде тіло - газ, тверде тіло - рідина. Такі 
процеси часто використовують у промисловому виробництві. Прикладами 
таких перетворень є горіння палива та азотування сталі (тверде тіло - газ), 
гасіння вапна, розчинення металів у кислотах, вилужнення руд кислотами 
(тверде тіло- рідина), одержання нітратної кислоти під час адсорбції водою 
оксидів нітрогену, тощо. 
Швидкість таких реакцій, на відміну від гомогенних, залежить як від 
хімічних, так і від фізичних факторів. До перших належить темп взаємодії на 
межі фаз, до других - величина площі поверхні поділу фаз та інтенсивність 
переносу речовини з об’єму до поверхні поділу фаз та в зворотньому 
напрямку. Процеси такого типу здійснюються через три послідовні стадії, а 
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саме: дифузія реагентів до зони взаємодії, хімічна взаємодія, видалення 
продуктів взаємодії.  
Дифузійний потік буде більш інтенсивним, якщо більшим буде 
значення коефіцієнту дифузії D і суттєвішою є різниця між концентраціями 
реагентів у даній точці co та у зоні взаємодії cx, а водночас, у разі меншої 
товщини шару δ, через який здійснюється масообмін. Якщо розглядати 
стаціонарний режим, якому відповідає випадок, коли за певний проміжок 
часу витрачається та сама кількість реагенту, скільки постачається його до 
поверхні поділу фаз, то швидкість процесу задається виразом: 
ݒ = ݇ܿ௫ = ஽ఋ (ܿ௢ − ܿ௫), 
де ݇- константа швидкості реакції. Якщо позначити співвідношення ஽
ఋ
 як β, то 
одержуємo рівняння:  
ݒ = ௞ఉ
௞ାఉ
∙ ܿ௢, 
яке повязує швидкість процесу з хімічним (݇) та дифузійним (ߚ) факторами. 
У випадках, коли повільною стадією є саме перетворення (мале 
значення ݇) вважають, що процес здійснюється у кінетичній області. Тобто 
"хімічний опір" є суттєвим (݇ିଵ набуває значної величини). Якщо ланкою, 
яка спричинює гальмування процесу є перенос речовини (значна величина 
“дифузійного опору” ߚିଵ), то вважають, що такий процес здійснюється у 
дифузійній області. В цьому разі прискорення процесу може бути досягнуто 
завдяки перемішуванню суміші реагентів. Якщо швидкості процесів 
взаємодії та дифузії є співмірними, то процес здійснюється у перехідній 
області. Чи буде конкретна реакція здійснюватись у кінетичній, дифузійній 
або перехідній області визначається врахуванням природи реагентів, 
температури, інтенсивності перемішування, тощо. 
Індикатором характеру процесу є вплив на нього зміни температури. 
Так, для дифузійних процесів значення енергії активації 
(Ea,диф < 30 кДж/моль) є значно меншим порівняно з енергією активації 
хімічних перетворень (Ea > 60 кДж/моль). Відповідно, константа швидкості 
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хімічної реакції зростає значно більше, порівняно з коефіцієнтом дифузії. 
Дійсно встановлено, що за зміни на кожний градус температури швидкість 
хімічної взаємодії змінюється на 10 - 30%, проте, в той самий час, швидкість 
транспортування речовин зазнає зміни лише на 1 - 2%. Тому, зниження 
температури спричинює у ряді випадків зміщення здійснення процесу із 
дифузійної області у кінетичну.  
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1.4. Контрольні запитання та завдання до розділу 
 
1. Що називають швидкістю хімічної реакції? Використовуючи які 
експеримнтальні дані можна визначити миттєву швидкість реакції графічним 
способом? 
2. Перерахуйте основні фактори, які впливають на швидкість хімічної 
реакції (гомогенної, гетерогенної)? 
3. Що називають гетерогенним каталізом? Поясніть механізм дії 
каталізаторів та наведіть приклади гетерогенних каталізаторів. 
4. Через які стадії проходить гетерогенний процес? У чому полягають 
особливості виразу закону діючих мас для гетерогенних реакцій? Відповідь 
обґрунтуйте, наведіть приклади. 
5. Що називають порядком та молекулярністю реакції? В яких 
випадках порядок і молекулярність реакції співпадають за величиною, а в 
яких різняться один від одного? 
6. Поясніть особливості кінетики гетерогенних реакцій. Якими змінами 
можна досягти підвищення швидкості здійснення таких перетворень? 
7. Що називається молекулярністю та порядком хімічних реакцій? 
Наведіть приклади реакцій першого та другого порядку. 
8. Поясніть, які з перерахованих впливів призведуть до зміни константи 
швидкості реакції: а) зміна тиску; б) зміна температури; в) зміна об'єму 
реакційної суміші; г) введення в систему каталізатора; д) зміна концентрації 
реагуючих речовин. 
9. Швидкість яких реакцій збільшується за підвищення температури: а) 
будь-яких;  б)  реакцій,  що відбуваються з виділенням енергії;  г)  реакцій,  що 
відбуваються з поглинанням енергії. 
10. В яких випадках концентрація речовини, що бере участь в реакції, 
не впливає на швидкість реакції? 
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2. ЗАКОНИ ФОРМАЛЬНОЇ КІНЕТИКИ 
 
2.1. Залежність швидкості реакції від концентрації 
реагуючих речовин 
 
Вплив різних факторів на швидкість реакцій визначають у результаті 
експериментальних кінетичних досліджень. Ці дослідження полягають у 
вирішенні наступних проблем: 
· визначення константи швидкості реакції та енергії активації реакції; 
· встановлення характеру залежності швидкості реакції від різних 
параметрів. 
Такими параметрами є: 
· природа реагуючих речовин та їх агрегатний стан; 
· наявність каталізаторів; 
· фізичні умови здійснення реакції - концентрація, температура, тиск 
(особливо для реакцій за участю газів). 
Ваємодія між молекулами реагентів може здійснюватись тільки під час 
їх контакту. Чим частіше відбуваються зіткнення молекул, тим швидше 
здійснюється реакція. Число зіткнень молекул залежить від концентрації 
речовин. Тому за збільшення концентрації реагентів швидкість процесу 
також має зростати. Перша спроба встановити зв’язок між швидкістю 
реакцій та  концентрацією реагентів була здійснена М.М.Бекетовим (1865). 
Більш обгрунтовано цю залежність встановили у 1867 році скандинавські 
вчені хімік К.Гульдберг та математик П.Вааге. Ця залежність визначається 
законом діючих мас: швидкість хімічної реакції, що здійснюється в 
однорідному середовищі, пропорційна добутку концентрацій реагуючих 
речовин, взятих у степенях, що віповідають їх стехіометричним коефіцієнтам 
у кінетичному рівнянні реакції. 
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Швидкість реакції або кінетичне рівняння для гомогенної необоротної 
реакції 
А + 2B = АB2 
згідно закону діючих мас визначається рівнянням:  
ݒ = ݇ܿ஺ܿ஻
ଶ , 
де cА, cВ  - концентрації реагуючих речовин, моль/л, k – константа швидкості 
процесу. Виходячи з формальної кінетики, фізичний зміст константи 
швидкості – це стандартна швидкість реакції у випадку, якщо концентрації 
всіх реагуючих речовин дорівнюють 1 моль/л. Константа швидкості реакції 
залежить від природи реагентів, температури та наявності каталізатора, але 
не залежить від концентрації реагуючих речовин. 
Якщо реакція є оборотною (D), то можна навести вирази швидкості як 
прямої (→), так і зворотної (←) реакції. Наприклад, для реакцій утворення 
(прямої) та розкладу (зворотної) аміаку 
                                                 N2 + 3 H2  D 2NH3         
                                                   (г)        (г)             (г)  
вирази швидкостей прямої та зворотної реакції записуються відповідно 
наступним чином: 
⃗ݒ = ሬ݇⃗ ܿேమ(ܿுమ)ଷ та ⃖ݒ = ݇⃖ሬ(ܿேுЗ)ଶ. 
Швидкість наведених процесів можна змінити, якщо провести зміну 
концентрацій реагентів. Для реакцій за участю газів концентрації реагентів 
легко змінювати, якщо провести збільшення чи зменшення тиску в системі. 
Наприклад, якщо зменшити початковий об’єм системи втричі, збільшивши 
тиск у три рази, то концентрації кожного реагента збільшаться у три рази. 
Якщо p'=3p, тоді V'= 3
1
V. Оскільки концентрація речовин визначається 
за співвідношенням V
Rnc )(= , тоді нові значення концентрацій 
становитимуть: 
ܿ ′ = ௡(ோ)భ
య
௏
= 3ܿ. 
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Відповідно, швидкість прямої реакції зростає у 81 раз, а зворотної - у 9 
разів:    
⃑ݒᇱ = ሬ݇⃗ ܿᇱேమ(ܿ
ᇱ
ுమ)ଷ = ሬ݇⃗ 3ܿேమ(3ܿுమ)ଷ = 81⃗ݒ; ݒ′ሬ⃖ሬሬ = ݇⃖ሬ(ܿ′ேுయ)ଶ = ݇⃖ሬ(3ܿேுయ)ଶ = 9⃖ݒ. 
 
У випадку гетерогенних реакцій швидкість реакції залежить від стану 
поверхні контактуючих фаз реагентів (ступеню подрібненості твердих тіл), 
інтенсивності дифузії реагентів (продуктів) до поверхні поділу фаз та від 
концентрації газів або розчинених речовин. Оскільки число частинок на 
поверхні твердих тіл є сталим, а природа цього реагента враховується 
константою швидкості, то концентрація реагентів у твердому стані до 
кінетичного рівняння закону діючих мас не входить (замість неї ставлять 
одиницю). Тому, швидкість прямої реакції для оборотного процесу 
С + Н2О D СО + Н2 
(к)     (г)         (г)      (г) 
залежить лише від концентрації пари Н2О: 
⃑ݒᇱ = ሬ݇⃗ ܿுమை . 
 
Слід зазначити, що виходячи із стехіометричного рівняння, вигляд 
кінетичного рівнянння, яке пов'язує швидкість реакції з концентраціями 
реагентів, часто неможливо передбачити,. Наприклад, розглядаючи рівняння 
реакції 
4 HBr + O2 → 2 H2O + 2 Br2, 
випливає, що для здійснення акту взаємодії має прореагувати п'ять молекул 
(сума стехіометричних коефіцієнтів для реагентів у рівнянні). Проте, слід 
зауважити, що у більшості випадків елементарний акт взаємодії здійснюється 
за одночасного зіткнення максимум трьох частинок. Тому, опис взаємодії у 
наведеному випадку є неможливим без врахування інформації щодо 
наявності декількох проміжних стадій перетворення.  
Так, експериментальне вивчення вищезазначеної реакції показує, що 
механізм здійснення цієї реакції не відповідає тому, який наводиться 
загальним рівнянням процесу, а здійснюється через ряд послідовних стадій: 
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1) НВr + O2 ® HOOBr                        повільна стадія; 
2) HBr + HOOBr ® HOBr + HOBr     швидка стадія;  
3) HOBr + HBr ® H2O + Br2               швидка стадія. 
Закон діючих мас для неї виначається рівнянням:  
 ⃗ݒ = ሬ݇⃗ ܿு஻௥ܿைమ  , 
з якого випливає, що концентрації гідроген броміду та кисню входять в 
рівняння швидкості з показниками ступенів, які дорівнюють одиниці. Це 
означає, що швидкість всієї реакції визначає найповільніша, лімітуюча стадія 
цього процесу, а саме, реакція між молекулою кисню та молекулою гідроген 
броміду.  
Суму показників ступенів при концентраціях реагентів у виразі закону 
діючих мас називають порядком реакції. Показники ступенів при 
концентраціях кожного компонента, що включені в рівняння швидкості 
реакції, визначають порядок реакції за цим компонентом. З 
вищезазначенного можна зробити висновок, що реакція між О2 та HBr  є 
реакцією 2-го порядку, а за кожним з компонентів – це реакція 1-го порядку. 
Більшість хімічних перетворень є реакціями першого та другого 
порядків. Наприклад, реакціями першого порядку є наступні: 
N2O5 → 2NO2 + 1/2O2; 
N2O4 → 2NO2. 
До реакцій другого порядку слід віднести наступні взаємодії: 
2CH3CHO → 2CH4 + 2CO2; 
2NO2 → O2 + 2NO. 
Як приклад реакції третього порядку представимо взаємодію газу хлору з 
нітроген (II) оксидом:  
Cl2 + 2NO → 2NOCl. 
Перетворення в рівняннях реакцій, в яких сума стехіометричних 
коефіцієнтів реагентів більша за 3, відбуваються, як сукупність послідовних 
чи паралельних реакцій, порядок яких може бути встановлений лише за 
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результатами детальних експериментальних кінетичних досліджень. 
Прикладом таких взаємодій можуть бути наступні реакції: 
PH3 + 4Cl2 = PH5 + 3HCl; 
2NF3 + 3H2O = 6HF + N2O3. 
 
2.2. Залежність швидкості реакції від температури. 
Рівняння Арреніуса. 
 
Температура - це впливовий чинник зміни швидкості реакції. Навіть її 
незначне підвищення спричиняє суттеве прискорення взаємодії. Як відомо, 
підвищення температури збільшує частку молекул, які мають енергію 
достатню для здійснення хімічної реакції (Е > Еа). 
Кількісне вивчення впливу підвищення температури на швидкість 
реакцій досліджував шведський вчений С.Арреніус (1889 р.). Визначивши за 
різних температур константу швидкості однієї реакції (проводячи процес за 
концентрацій всіх реагентів 1 моль/л) було встановлено температурну 
залежність константи швидкості реакції, яка задається рівнянням 
Арреніуса: 
݇ = ܣ݁
షಶೌ
ೃ೅  ,                                                  (2.1) 
де k - константа швидкості реакції; R - універсальа газова стала; Т -
температура, К; Еа - енергія активації процесу, кДж/моль; А – 
передекспоненційний множник (A = pZ0). 
Відповідно до наведеного рівняння, за підвищення температури в 
арифметичній прогресії константа швидкості реакції змінюється у 
геометричній прогресії (йде зростання значення k за експоненціальним 
законом). На константу швидкості реакції першочерговий вплив має 
величина енергії активації - чим більша Еа, тим менша константа швидкості і 
тим більшим буде зростання швидкості реакції за підвищення температури 
27 
 
та, навпаки, низька Еа обумовлює швидке здійснення процесів, але незначну 
зміну швидкості за підвищення температири. 
Отже, константа швидкості реакції залежить від природи реагуючих 
речовин, температури та наявності каталізатора (речовина, яка при здійснені 
процесу не витрачається, але впливає на механізм реакції та зменшує Еа). Від 
концентрацій реагентів константа швидкості не залежить. 
Прологарифмувавши вираз (2.1), одержимо логарифмічну форму 
рівняння Арреніуса: 
                      ݈݊݇ = ݈݊ܣ − ாೌ
ோ்
  .                                          (2.2)  
Графіком залежності lnk від 1/T є пряма лінія (Рис. 2.1). Визначивши 
кут її нахилу до осі обернених температур, можна знайти енергію активації, 
так як tgj = - Eа/R. 
 
Рис. 2.1. Залежність  логарифму константи швидкості реакції від 
оберненої температури 
 
Значення передекспоненційного множника А можна також оцінити 
виходячи з цієї ж графічної залежності: lnA дорівнює відрізку, який 
відтинається на осі ординат за незкінченої температури (1/T ®0). Формально 
його значення дорівнює максимальній швидкості процесу, якщо Еа = 0 або 
Т ® ¥. Детальне обгрунтування змісту передекспоненційного множника 
було розглянуто в теорії активних зіткнень, яка одержала розвиток значно 
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пізніше, після досліджень Арреніуса. Рівняння Арреніуса (2.1), яке було 
отримане з експериментальних робіт, за своєю формою співпало з 
теоретичним рівнянням для константи швидкості реакції, одержаного з 
використанням основних положень теорії активних зіткнень (1.2). 
Порівняння значень константи швидкості за підвищення температури 
на 10 градусів дає можливість визначити температрний коєфіцєнт 
швидкості реакції (g): 
ߛ = ࢑ࢀశ૚૙
࢑ࢀ
= ࢋషࡱࢇ ࡾ(ࢀశ૚૙)ൗ
ࢋ
షࡱࢇ
ࡾࢀൗ
= 2 ÷ 4. 
Так само, як і константа швидкості, швидкість реакції за підвищення 
температури на 10 градусів збільшується в g разів. Експериментальні 
дослідження голландського вченого Я.Х. Вант-Гоффа (1879) виявили, що 
підвищення температури на кожні 10 градусів збільшує швидкість 
реакції у 2-4 рази (правило Я.Х.Вант-Гоффа). Тому, маючи значення 
температурного коефіцієнта швидкості реакції, можна передбачити у скільки 
разів (n) зміниться швидкість для будь-якого температурного інтервалу DТ:  
݊ = ௩೅మ
௩೅భ
= ߛ
೅మష೅భ
భబ = ߛ
∆೅
భబ . 
 
2.3. Вплив каталізаторів на швидкість реакції 
 
Одним з методів прискорення реакцій є введення каталізаторів. 
Каталізатори - це речовини, які суттєво збільшують швидкість здійснення 
процесів внаслідок їх участі в проміжних стадіях реакцій, змінюючи 
механізм перебігу реакцій на такий, в якому енергія активації стає меншою. 
При цьому, після здійснення циклу перетворень стан каталізатора 
залишається хімічно незмінним, а його кількість - тією ж, що і на початку 
процесу. Каталізатори також здатні зробити можливим проходження реакцій, 
що є термодинамічно дозволеними (DG < 0), але нездійсненими внаслідок 
складного механізму. Прискорення процесів під вливом каталізаторів 
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визначається терміном каталіз. Механізм дії каталізатора пояснюють, 
виходячи з положень теорії перехідного стану. 
Наприклад, якщо здійснення реакції між речовинами А та В без 
каталізатора здійснюється відповідно до схеми 
ܣ + ܤ → ൝
ܣ ∙∙∙ ܤ
активований
комплекс
ൡ → ܣܤ 
і характеризується значною енергією активації Еа, то швидкість такої реакції 
буде дуже малою (Рис. 2.2, крива 1).  
 
 
Рис. 2.2. Зміна ентальпії в системі під час проходження реакції у 
відсутності каталізатора (1) та при наявності каталізатора (2). 
 
При введенні каталізатора відбуваються зміни у ході перебігу процесу 
(Рис. 2.2, крива 2). Каталізатор утворює активований комлекс з одним з 
реагентів, причому, його структура та властивості відрізняються від 
комлексу, утвореного тільки частинками реагентів. Внаслідок цього реакція 
спрямовується по іншому шляху переходу зі зменшеною енергією активації 
'
aE < Ea, тому швидкість здійснення процесу значно зростає (стає більшою 
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частка частинок, які можуть подолати бар’єр з енергією активації 'aE ). У 
більшості випадків активований комлекс може перетворюватись у нестійкі 
проміжні сполуки А×××К (I проміжна стадія), які здатні енергійно взаємодіяти з 
іншим реагентом, здійснюючи процес через утворення ще одного 
активованого коплексу A×××K×××B (II проміжна стадія). Так само, як і при 
здійсненні першої проміжної стадії, на другій стадії енергія активації є 
меншою, ніж енергія активації утворення активованого комплексу реакції без 
каталізатора ''aΕ < Ea: 
ܣ + ܭ → ൞
новий
ܣ ∙∙∙ ܭ
активований
комплекс
ൢ →
ܣܭ
проміжна
сполука
        I проміжна стадія  
   ܣܭ + ܤ → {ܣ ∙∙∙ ܭ ∙∙∙ ܤ} → ܣܤ + ܭ               II проміжна стадія  
Після здійснення циклу перетворення каталізатор вивільнюється у 
хімічно незмінному стані, хоча його фізичний стан може змінитися. Так як 
кількість каталізатора залишається незмінною і він діє циклічно, то достатньо 
ввести його в реакційну систему у кількості, що є у тисячі разів меншою 
порівняно з кількостями реагентів. 
Механізм здійснення процесів через утворення проміжних сполук є 
характерним для випадку гомогенного каталізу, тобто коли каталізатор та 
реагуючі речовини перебувають в одній фазі. У таких випадках система є 
парогазовою чи рідкою і швидкість реакції залежить також і від концентрації 
каталізатора. 
Прикладом гомогенного каталізу може бути взаємодія між газами в 
присутності газоподібних каталізаторів:  
      Н2О (г) 
2 СО + О2  ¾¾¾® 2 СО2; 
                                            (г)       (г)                          (г) 
    NO (г) 
2 SO2 + O2  ¾¾¾® 2 SO3. 
                                       (г)        (г)                          (г)        
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В останньому процесі нітроген (II) оксид виконує роль каталізатора і 
легко утворює проміжну сполуку NO2: 
2 NO + O2 = 2 NO2 
Нітроген ( IV) оксид окиснює SO2 до сульфур (VI) оксиду, при цьому 
регенерується каталізатор: 
NO2  + SO2  = SO3  + NO. 
У більшості випадків гомогенні каталітичні процеси здійснюються 
через декілька проміжних стадій, при цьому можуть бути утворені продукти 
перетворення термодинамічно менш вигідні порівняно з продуктами 
некаталітичної реакції.  
Наприклад, розпад під час нагрівання діетилового ефіру 
відображається нижче наведеним рівнянням реакції: 
C2H5OC2H5 → 2CH4 + 1/2C2H4 + CO. 
При введенні пари йоду Iଶ, що завдає каталітичної дії, швидкість 
здійснення перетворення зростає у 104 разів, при цьому у продуктах розкладу 
з'являються інші речовини: 
C2H5OC2H5 → 2CH4 + C2H6 + CO. 
Дещо інший склад продуктів каталітичної реакції зумовлений 
розкладом молекули йоду на атоми та здійсненням ряду проміжних реакцій 
за їх участі: 
C2H5OC2H5 + I2 → C2H5I + CH3CHO + HI; 
C2H5I + HI → I2 + C2H6; 
CH3CHO → CH4 + CO. 
Деякі реакції можуть каталізуватися продуктами, які утворюються під 
час перетворення. Такі процеси одержують назву автокаталітичних. До них 
відноситься термічний розклад діетилового ефіру: 
CH3OCH3 → CH4 + H2 + CO. 
На початку цей процес проходить повільно, проте, через деякий час 
внаслідок утворення газу водню реакція значно прискорюється. Доведено, 
що молекули водню в момент зіткнення передають енергію молекулі ефіру, 
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достатню для переходу її в активований стан, завдяки чому суттєво 
прискорюється термічний розклад. При цьому, швидкість утворення 
активованого комплексу є більшою, ніж швидкість процесу його розкладу. 
Молекули Нଶ, які зменшили запас енергії в момент утворення активованого 
комплексу, під час наступних зіткнень знову набувають втрачену енергію.  
Найбільш поширеним гомогенний каталіз є за здійснення взаємодії у 
розчинах. Як правило, у розчинах здійснюється каталітична дія розчинників, 
вплив яких зумовлює поляризацію та йонізацію молекул реагентів, 
спричинює їх активацію (реакції йонного обміну).  
Більшість гомогенних каталізаторів присутні в розчинах у вигляді 
йонів. Особливу роль серед них займає йон гідрогену (Н+).  
Вперше каталізуючу дію йону гідрогену було встановлено фізико-
хіміком К.С. Кірхгофом у 1812 році. Було підтверджено значне прискорення 
реакції перетворення крохмалю на цукор у присутності кислоти. Також, йон 
гідрогену каталізує розклад форміатної кислоти:  
Н+ 
НСООН ¾¾¾® СО + Н2О. 
 
У промисловості завдяки кислотному каталізу здійснюється ряд 
важливих реакцій: гідроліз простих та складних ефірів, гідроліз 
високополімерних природних сполук, а саме, полісахаридів, білків, 
гідратація та ізомеризація ненасичених сполук, тощо. 
Йодид йон каталізує розклад пероксиду гідрогену: 
I
- 
Н2О2 ¾¾¾® 2 H2O + O2. 
У ряді випадків гомогенну каталітичну дію спричинюють 
металокомплекси d-елементів. За присутності цих каталізаторів у розчинах 
здійснюються окисно-відновні перетворення, процеси гідратації, реакції 
гідрування, полімеризації та ізомеризації. Прикладом може бути метод 
33 
 
промислового окиснення етену до ацетальдегіда у водному середовищі за 
присутності паладієвого каталізатора: 
 
C2H4 + PdCl42- + H2O → CH3C(O)H + 4Cl- + Pd + 2H+. 
 
Паладій окиснюється під дією йонів міді і знов відтворюється 
каталітично-активна часточка аніон PdCl42-:  
 
4Cl- + Pd + 2Cu2+ → 2Cu1+ + PdCl42-. 
 
Також, йон Cu1+ окиснюється під дією кисню повітря до йону Cu2+: 
 
Сu1+ + 2H+ + 1/2O2 → 2Cu2+ + H2O. 
 
За механізмом гомогенно-каталітичного процесу здійснюється 
ферментативний каталіз. Складні життєво важливі біохімічні процеси у 
рослинних та тваринних організмах: фотосинтез, бродіння, дихання, 
травлення, синтез білків, скорочення м’язів - є каталітичними процесами, які 
використовують як каталізатори різноманітні ферменти. Ферменти -  це 
біологічні каталізатори, які за природою є високомолекулярними білками, що 
складаються з різних амінокислот, сполучених пептидними зв’язками. 
Білкові ланцюги згортаються у клубок-глобулу, в якій виникає активний 
каталітичний центр, що включає як полярні групи: -COOH, -NH2,   -OH, -SH, 
так і гідрофобні групи, здатні орієнтувати молекули реагуючих речовин 
(субстрат) в певному положенні по відношенню до активного центру. До 
складу активного центру багатьох ферментів входять йони металів, причому, 
видалення йону металу з металоферменту призводить до того, що останній 
втрачає свою каталітичну дію. Відповідність між формами та розмірами 
молекули субстрату та активного центру є дуже точною, як ключ до замку, 
тому кожний фермент має високу вибірковість та специфічність дії і 
забезпечує підвищення швидкості каталітичного перетворення у 108-1020 
разів. Завдяки ферментам складні хімічні реакції в організмах відбуваються 
за температур значно нижчих від тих, які потрібні для проходження цих 
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перетворень без каталізаторів - каталітична активність ферментів найбільш 
оптимальна за температур від 20 оС до 40 оС.  
Так, наприклад, фермент уреаза за температури 20 оС гідролізує 
карбамід CO(NH2)2 у 1014 разів швидше, ніж йон гідрогену Н+, а процес 
окиснення цукру в організмі людини під дєю ферментів здійснюється у 106 
разів швидше, ніж у водному розчині за наявності кисню. 
Якщо каталізатор і реагенти перебувають в різних фазах, то такий 
каталіз називають гетерогенним. У таких системах каталізатор - це 
поверхня твердої речовини, а реагенти - це рідини або гази. Найбільше 
визнання одержала мультиплетна теорія гетерогенного каталізу, яка була 
розвинена академіком А.А. Баландіним. 
Механізм процесу в гетерогенному каталізі складається з п’яти стадій: 
1) дифузія реагентів до каталізатора; 2) адсорбція реагентів на поверхні 
каталізатора; 3) реакція на поверхні каталізатора; 4) десорбція продуктів, 5) 
дифузія продуктів в об’єм реакційної системи. 
Після транспортування реагентів до поверхні каталізатора 
здійснюється первинна стадія гетерогенного каталізу – адсорбція ( вибіркове 
поглинання) активними центрами поверхні каталізатора молекул 
взаємодіючих речовин. Такими центрами є ділянки з підвищенним запасом 
енергії (наявність дефектів геометричного та стехіометричного складу). 
Площа активних центрів складає незначну частку загальної поверхні 
каталізатора. Для різних реакцій число адсорбційних центрів у каталітично 
активному центрі може бути рівним 2, 4, 6 та ін. Такі центри одержують 
назви дублетів, квадруплетів, секстетів тощо, а у загальному випадку – 
мультиплетів. 
Відповідно до мультиплетної теорії під час адсорбції має бути 
геометрична відповідність між розміщенням активних центрів на поверхні 
каталізатора (параметри кристалічної гратки) та розміщенням атомів в 
молекулах, які зазнають перетворення. У процесах адсорбції під час гетеро-
генного каталізу вирішальну роль відіграють хімічні сили. Тобто, адсорбція в 
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цих випадках є не тільки фізичним процесом, що супроводжується 
зростанням концентрації адсорбтива на поверхневому шарі кристалічної фази 
завдяки утримання його на поверхні каталізатора слабкими 
міжмолекулярними силами, а також, завершується хімічною взаємодією 
адсорбованої речовини з поверхнею каталізатора (хемосорбція).  
Дослідження процесів хемосорбції переконливо свідчать, що стан 
молекул взаємодіючих речовин на поверхні каталізатора зазнає змін у 
структурному та енергетичному відношеннях. Зв’язки атомів у молекулах 
реагентів внаслідок хемосорбції значно послаблюються та 
перерозподіляються і стає можливим утворення, так званих, проміжних 
сполук, які характеризуються низькою стійкістю і підвищеною реакційною 
здатністю, далі з них утворюються продукти реакції. Продукти реакції 
десорбуються, а поверхня каталізатора звільняється для прийому нових 
порцій реагуючих речовин. 
Пошириними кристалічними каталізаторами є метали та їх оксиди. 
Прикладами гетерогенних каталітичних реакцій можуть бути нижченаведені 
процеси:  
Pt 
2NH3 + 5O2  ¾¾¾® 4NO + 6H2O; 
Ag, Cu 
C2H5OH ¾¾¾® H2  + CH3C(O)H; 
MnO2 
2Н2О2 
¾¾¾®  2H2O + O2. 
 
Для більшої ефективності гетерогенного каталізатора необхідно, щоб 
він мав високорозвинену поверхню. Питому поверхню каталізатора 
збільшують, застосовуючи його у вигляді дрібнодисперсного порошку. Для 
зменшення механічних витрат каталізатора у розпорошеному вигляді, часто 
застосовують трегери - високопористі носії (асбест, пемзу та ін.), на 
поверхню яких наносять шар каталізатора. Збільшити активність 
каталізаторів можна за допомогою спеціальних домішок – активаторів або 
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промоторів. Введення таких компонентів спричинює створення більшого 
числа активних центрів у каталізаторах та зміну їх на найбільш оптимальне 
розміщення на поверхні, збільшує питому активність каталізатора, тобто 
його активність, віднесену до одиниці площі поверхні. 
Застосування промоторів дозволяє більш економно проводити важливі 
промислові процеси. Так, у синтезі аміаку замість дорогого вольфрамового 
каталізатора застосовують дешеві каталізатори, що містять сплав магнетит 
Fe3O4 та активатори - Аl2O3, K2O, CaO, SiO2 (дивись Таблицю 2.1). 
У процесі роботи каталізаторів, особливо за високих температур, 
відбувається впорядкування структури (рекристалізація), внаслідок чого 
зменшується їх активність - каталізатор зістарюється. Каталітична активність 
зменшується, а часом навіть знищується деякими домішками у складі 
реагентів - каталітичними отрутами. Через наявність навіть незначних 
кількостей каталітичних отрут активні центри каталізаторів блокуються - 
здійснюється отруєння каталізаторів. Тому, для забезпечення довготермі-
нової дії каталізаторів вихідні речовини старанно очищують від домішок. 
В ряді випадків для уповільнення проходження реакцій необхідно 
використовувати спеціальні речовини: стабілізатори, інгібітори, пасиватори. 
Як інгібітори застосовують різні неорганічні та органічні речовини або 
їх суміші. В деяких випадках інгібітори реагують з проміжними продуктами 
реакції, спричинюючи більш спокійний перебіг перетворення, а в інших - 
внаслідок адсорбції, блокують активні центри гетерогенної поверхні, на яких 
здійснюється перетворенння за участю реагентів.  
За участю пасиваторів здійснюються хімічні перетворення, внаслідок 
яких поверхня металів, що потребує захисту від корозії, вкривається 
захисними, механічно стійкими оксидними плівками (обробка поверхні 
концентрованою нітратною кислотою та її солями, хроматами). Внаслідок 
обробки сталі кислими солями Mn(H2PO4)2 та Fe(H2PO4)2 здійснюється, так 
звана, сольова пасивація, внаслідок утворення на її поверхні нерозчинних 
плівок фосфатів феруму та мангану. 
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Таблиця 2.1. Найважливіші промислові гетерогенні каталізатори 
Каталізатор Процес, який каталізується 
Алюмосилікати Крекінг нафти та нафтопродуктів 
Fе2O3, FeO 
з додаванням 
Al2O3 та K2O 
 
N2 + 3H2 → 2NH3 
ZnO в суміші Cr2O3 
Pt на аcбесті  
або V2O5 з NaOH 
CO + 2H2 → CH3OH 
2SO2 + O2→ 2SO3 
 
Pt з додатками Rh 
4NH3 + 5O2 → 4NO + 6H2O 
NH3 + CH4 + 1/2O2 → HCN + 3H2O 
 
HgСI2 на вугіллі C2H2+ Cl2 → CH2=CHCl 
Cr2O3 на Al2O3 С4H10 → CH2=CH-CH=CH2 + H2 
CrO3 на 
алюмосиликатах 
MoO3 на Al2O3 
 
mCH2=CH2 → (-CH2-CH2-)m 
CuCl2 на Al2O3 4HCl + O2 → 2Cl2 + 2H2O 
Fe2O3 з MoO3 
або Ag 
CH3OH + 1/2O2 → CH2O + H2O 
 
Для уповільнення чи запобігання псування нестійких речовин до них 
додають речовини стабілізатори. Стабілізатори набули поширеного 
використання у нафтохімічному, харчовому, полімерному та космето-
логічному виробництвах. Найчастіше псування практично корисних речовин 
пов’язане з їх окисненням, тому стабілізатори, зазвичай, мають назву 
антиоксидантів.  
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2.4. Контрольні запитання та завдання до розділу 
 
1. Сформулюйте та запишіть математичний вираз закону діючих мас. 
Який фізичний зміст константи швидкості гомогенної хімічної реакції, 
виходячи з формально-кінетичного підходу? 
2. Обґрунтуйте, аналізуючи рівняння Арреніуса, фізичний зміст 
константи швидкості реакції. Поясніть зміст передекспоненціального 
множника у цьому рівнянні. Зазначте, від яких факторів залежить константа 
швидкості реакції? 
3. Чому швидкість реакції зростає в геометричній прогресії під час 
підвищення температури? Як можна визначити температурний коефіцієнт 
швидкості хімічної реакції, який  його фізичний зміст? 
4. Як можна визначити енергію активації реакції, використовуючи 
логарифмічну форму рівняння Арреніуса? 
5. Що означають терміни каталіз, каталізатор, інгібітор? Як впливає 
каталізатор на швидкість хімічної реакції та на зміну енергії активації 
процесу? 
6. Поясніть, чи у всіх випадках можна передбачити характер 
математичної залежності швидкості реакції від концентрації реагентів? 
7. Відповідно до закону діючих мас складіть математичний вираз 
швидкості прямої та зворотної реакцій для наведених взаємодій. Як і у 
скільки разів зміниться швидкість прямої реакції за зниження тиску в системі 
у 3 рази? 
а)  С3Н4 + 2Н2 D С3Н8; 
(г)         (г)          (г) 
б)  2NО2 + С D 2NО + СО2. 
                   (г)          (к)         (г)        (г) 
8. Знаючи температурний коефіцієнт швидкості реакції g, розрахуйте, 
на скільки градусів слід підвищити температуру в системі, щоб швидкість 
реакції зросла в n разів? 
39 
 
а)  n = 64,   g = 4; 
б)  n = 27,   g = 3. 
9. Тривалість реакції за температури 300 К становить 640 хвилин. 
Скільки часу потрібно для проходження реакції за наведеної в умові 
температури, якщо температурний коефіцієнт швидкості g цієї реакції 
дорівнює двом? За Т =370 К. 
10. Застосовуючи рівняння Арреніуса, знайдіть, яким буде значення 
константи швидкості реакції, що здійснюється за 300 К, якщо: а) Ea = 
70 кДж/моль; б) Ea = 100  кДж/моль. В розрахунках прийняти значення 
передекспоненційного множника А = 1012.  
11. Розрахуйте енергію активації реакцій, що здійснюються за Т = 320К 
та характеризуються різними температурними коефіцієнтами швидкості:  
а) γ= 4; б) γ= 2; в) γ= 1,5. 
12. Дві реакції відбуваються з однаковою швидкістю за температури 
30°С. Яким буде співвідношення швидкостей цих реакцій за температури 
70°С, якщо температурний коефіцієнт швидкості однієї з них дорівнює 2,5, а 
іншої - 3? 
13. Енергія активації деякої реакції складає 170 кДж/моль. Обчисліть, у 
скільки разів при проведенні реакції за 300 К збільшиться константа 
швидкості реакції за зменшення енергії активації: а) на 100 кДж/моль; б) на 
50 кДж/моль; в) на 10 кДж/моль?  
14. Константа швидкості деякої реакції за температури 20 оС дорівнює 
3×10-2,  а за 50 оС - 4×10-1 (умовних одиниць). Визначте Еа цієї реакції та яким 
буде значення константи швидкості реакції за температури 30 оС. 
15. Дві реакції здійснюються за однаковим механізмом та мають 
однакові передекспоненційні множники, але їх енергії активації 
відрізняються на 100 кДж/моль. Наведіть обґрунтування, у скільки разів 
константа швидкості однієї реакції є більшою за константу швидкості іншої, 
якщо реакції здійснюються: а) за 500 К; б) за 1000 К ? 
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16. Обчисліть, у скільки разів зростає число активних молекул 
реагентів за підвищення температури від 293 К до 303 К, якщо енергія 
активації реакції складає 75 кДж/моль. 
17. Та ж сама реакція (Ea = const) досліджується за двох температурних 
інтервалів: а) 100÷110 К; б) 300÷310 K. Поясніть, в якому випадку: за 
високої чи низької температури є суттєвішою зміна швидкості реакції за 
підвищення температури на десять градусів?  
18. Аналізуючи графічну форму розподілу молекул Максвелла - 
Больцмана за запасом енергії поясніть, що є причиною зростання швидкості 
реакції за підвищення температури? Чому за підвищення температури 
збільшується швидкість як ендотермічної, так і екзотермічної реакцій ? 
19. Поясніть фізичний зміст температурного коефіцієнту швидкості 
реакції γ. Виведіть формулу для розрахунку γ, використовуючи константи 
швидкості ݇
మ்  та  ݇ భ்  для будь-якого температурного інтервалу. 
20. Виведіть формулу для розрахунку енергії активації реакції з 
використанням двох відомих значень констант швидкості ݇
భ்
 та ݇
మ்
 за 
відповідних температур Тଵ та Тଶ. 
21. Наведіть, який вигляд мають графіки температурних залежностей 
константи швидкості у випадках: 
а)  ݇ = ݂(ܶ);   б) ln ݇ = ݂ ൭1 ܶൗ ൱;  в) ln ݇ = ݂(ܶ). 
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3. ХІМІЧНА РІВНОВАГА. ОБОРОТНІ ПРОЦЕСИ 
 
3.1. Основні поняття хімічної рівноваги 
 
Здійснення деяких хімічних реакцій слід одночасно розглядати, як 
перетворення реагентів у продукти (пряма реакція), так і взаємодія між 
продуктами з утворенням реагентів (зворотна реакція). Такі процеси 
здійснюються, як двосторонні перетворення, та супроводжуються 
несуттєвою зміною енергії Гіббса (40 кДж > ∆ܩ୘଴ > -40 кДж), тому 
неможливо досягти повного перетворення реагентів у продукти реакції. 
У цьому випадку реакції ні в одному з напрямів здійснення не 
проходять до кінця, а досягають точно визначених співвідношень 
концентрацій реагентів та продуктів реакції, а тому такий стан називається 
станом хімічної рівноваги. 
Розглянемо закономірності розвинення оборотного процесу у часі, де 
реагенти та продукти є газоподібними речовинами: 
хA + yB  D  mC + nD . 
 (г)      (г)        (г)       (г) 
Якщо змішати вихідні речовини А та В, то в перший момент часу 
можливим є здійснення тільки прямої реакції, в результаті чого в системі 
з’являться речовини С та D. Але за появи продуктів прямої реакції почне 
здійснюватись зворотна реакція – перетворення С та D у вихідні речовини А 
і В. Спочатку швидкість реакції взаємодії реагентів є більшою за швидкість 
зворотного процесу ( uu sr > ). Під час здійснення процесу концентрації 
реагентів зменщуються, а концентрації продуктів реакції збільшуються. 
Внаслідок відповідних змін концентрацій швидкість прямої реакції буде 
зменшуватись, а зворотної реакції навпаки - зростатиме. Нарешті, настане 
момент, коли швидкості прямої та зворотної реакцій досягають однакового 
значення ( uu sr = ) (Рис. 3.1). Одночасно, концентрації учасників оборотних 
42 
 
процесів набувають сталих значень, тобто склад реакційної суміші стає 
незмінним за сталих зовнішніх умов. Наведені кінетичні ознаки 
характеризують досягнення в системі стану хімічної рівноваги, в якому 
одночасно відбуваються пряма та зворотна реакції. За термодинамічним 
підходом підтверженням наближення до стану хімічної рівноваги є 
зменшення енергії Гіббса, а в момент досягнення рівноваги запас енергії 
Гіббса має залишатись незмінним (DGp= 0).  
В оборотних процесах можливим є наближення до рівноважного стану, 
якщо починати здійснення процесу як з реагентів, так і з продуктів реакції. 
Схематично це показано на Рис. 3.1, де по осі абсцис наведено склад 
реакційної суміші, а по осі ординат – запас енергії Гіббса учасників 
перетворення.  
 
Рис. 3.1. Схема зміни енергії Гібсса під час оборотного процесу. 
 
Так, точки GA  та GB  відповідають значенню енергії Гіббса реагентів та 
продуктів реакції. Точка Х на Рис. 3.1 відповідає стану хімічної рівноваги, а її 
абсциса - рівноважному стану системи. Відповідно, у рівноважній суміші 
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міститься приблизно 30% реагентів та 70% продуктів реакції. Стан системи є 
реакційноздатним як для суміші, яка більш збагачена реагентами порівняно з 
рівноважним складом (точки, що знаходяться ліворуч від Х на кривій),  так і 
для сумішей, що містять більшу кількість продуктів взаємодії (точки на 
кривій, що розміщені праворуч від Х).  
Таким чином, зі зменшенням енергії Гіббса одночасно відбувається 
перехід учасників реакції, як з точки Y до точки Х (DGI  < 0), так і з точки Z до 
точки Х (DGII  < 0), що підтверджує одночасний перебіг як прямої, так і 
зворотної реакції. Досягнення рівноваги є можливим, якщо величини DН та  
(- ТDS) є співставні за абсолютним значенням, але мають різні знаки за 
вказаних температури та тиску. 
Для характеристики рівноважних процесів використовують поняття 
константи рівноваги. Розглянемо на прикладі гомогенної реакції, як скласти 
вираз для константи рівноваги  
2NO + Cl2  D 2 NOCl. 
(г)      (г)             (г) 
Відповідно до закону діючих мас, швидкості прямої та зворотної 
реакцій залежать від рівноважних концентрацій учасників взаємодії та 
можуть бути представлені виразами:  
]Cl[]NO[ 2
2 ×= k
rru ;                     2]NOCl[k
ss =u . 
За умови хімічної рівноваги, швидкості обох реакцій стають 
однаковими ( uu sr = ), а тому можна прирівняти праві частини математичних 
виразів закону діючих мас: 
]Cl[]NO[ 2
2 ×k
r
= 2]NOCl[k
s
. 
Якщо перенести константи швидкостей прямої та зворотної реакцій в 
одну частину рівняння, а рівноважні концентрації - в іншу, то одержуємо 
вираз: 
Кс = ]Cl[]NO[
]NOCl[
2
2
2
2=
k
ks
r
. 
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Відношення констант швидкостей прямої та зворотної реакції має 
назву константи рівноваги. Константа рівноваги Кс також може бути 
визначена із співвідношення добутку рівноважних концентрацій продуктів 
реакції, піднесених у степені, які відповідають стехіометричним 
коефіцієнтам рівняння реакції, та добутку рівноважних концентрацій 
реагентів, також піднесених до відповідних степенів. Підстрочний індекс (с) 
вказує на те, що склад рівноважної суміші виражається з використанням 
молярних концентрацій відповідних речовин. 
З виразу константи рівноваги випливає, що за умови рівноваги 
концентрації всіх учасників оборотного процесу пов’язані між собою. Зміна 
будь-якої з них спричинює зміну інших, але незмінним залишається 
співвідношення між ними. Тобто, Кс не залежить від концентрацій 
речовин, з яких починається наближення до стану рівноваги. Значення Кс  
дає можливість оцінити вихід продуктів реакції. Зокрема, якщо Кс « 1, то у 
рівноважній суміші практично відсутні продукти взаємодії та, навпаки, якщо 
Кс » 1, тоді переважають продукти прямої реакції, але майже відсутні 
реагенти. Досить часто вираз константи рівноваги при взаємодії газоподібних 
реагентів записують викристовуючи рівноважні парціальні тиски учасників 
оборотної реакції. Парціальним називають тиск (рі), який створював би газ, 
що знаходиться у газовій суміші, якщо тільки він один займав би об’єм, 
рівний загальному об’єму суміші. Чисельне значення рі  можна знайти за 
формулою 
рі =Рзагcі, 
де Рзаг – загальний тиск суміші газів, cі - молярна частка  і-го газу. У цьому 
разі константа рівноваги для реакції 
хA +yB D mC+ nD 
   (г)      (г)       ( г)     (г) 
визначається виразом: 
y
B
x
A
n
D
m
C
p pp
ppK = . 
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Існує взаємозв’язок константи Кр  з константою Кс. Так як гомогенна 
система являє собою ідеальний газовий розчин, то на неї розповсюджується 
закон Менделєєва-Клапейрона 
рV = nRT.                                               (3.1) 
Тоді, парціальний тиск кожного газу можна визначити з зазначеного 
рівняння: 
рі = RTV
ni . 
Враховуючи, що молярна концентрація може бути знайдена з співвід-
ношення кількість газу до об’єму системи (с =  n/V), то парціальний тиск 
дорівнює рі = cRT. Тоді вираз, що ілюструє зв'язок константи Кр  з 
константою Кс має вигляд: 
n
cyxy
B
x
A
nmn
D
m
C
p RTKRTcc
RTccK D+
+
== )(
)(
)(
, 
де Dn – зміна кількостей газів під час здійснення оборотної реакції (Dn = 
m+n-x-y). Отже, якщо під час здійснення реакції збільшується кількіть газів 
(Dn > 0), то Кр  > Кс; у випадку зменшення кількостей газів (Dn < 0): Кр < Кс. 
Для стану рівноваги у конденсованих системах Кр = Кс, оскільки Dn = 0. 
Якщо рівновага досягається у гетерогенній системі, де співіснують 
кристалічні або рідкі речовини з газоподібними, то враховуючи, що на 
одиниці площі поверхні конденсованої фази число частинок речовини є 
незмінним (так само, як і їх концентрація у об’ємі фази), тому у вираз 
константи рівноваги включають тільки концентрації (або парціальні тиски) 
газоподібних речовин. Так, для рівноваг, які встановлюються при утворенні 
гідрогенсульфіду (H2S) за різних температур, вирази констант рівноваги Кс 
будуть відрізнятись: 
за температури 1000о С:     S + H2 D H2S,     ]H][S[
]SH[
2
2=cK ; 
                                                    (г)     (г)       (г) 
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за температури 200оС:       S + H2 D H2S,     ]H[
]SH[
2
2=cK ; 
                                                   (р)     (г)         (г) 
 
за температури 100оС:       S + H2 D H2S,      ]H[
1
2
=cK . 
                                                    (к)    (г)       (к) 
 
Приклад. У колбі об`ємом 5 л, в якій за 600 К проходить розклад 
нітроген(ІV) оксиду за рівнянням реакції 
2NO2 D 2NO + O2. 
   (г)             (г)       (г) 
В момент досягнення рівноваги дисоціації тиск газової суміші дорівнює        
1 атм, при цьому аналіз складу колби показує наявність 3,45г NO2, 0,60г NO 
та 0,32  г O2. Розрахуйте значення констант рівноваги Кс та КР наведеної 
реакції за вказаної температури. 
Розв'язок. Визначимо у газовій рівноважній суміші кількості 
компонентів: 
n(NO2) = ௠(୒୓మ)ெ(୒୓మ) = ଷ,ସହ гସ଺  г моль⁄ = 7,5×10-2 моль; 
n(NO) = ௠(୒୓)
ெ(୒୓) = ଴,଺଴ гଷ଴  г моль⁄  = 2,0×10-2 моль; 
n(O2) = ௠(୓మ)ெ(୓మ) ଴,ଷଶ гଷଶ  г моль⁄  = 1,0×10-2 моль. 
Відповідно, молярні концентрації компонентів рівноважної системи 
становлять: 
[NO2] = ଻,ହ∙ଵ଴షమ мольହ л    = 1,5×10-2 моль/л; 
[NO] = ଶ,଴∙ଵ଴షమ моль
ହ л   = 4,0×10-3 моль/л; 
[O2] = ଵ,଴∙ଵ଴షమ мольହ л   = 2,0×10-3 моль/л. 
Розрахуємо значення константи рівноваги Kc: 
Кс= 
[୓మ]∙[୒୓]మ[୒୓మ]మ  = (ଶ∙ଵ଴షయ)∙(ସ∙ଵ଴షయ)మ(ଵ,ହ∙ଵ଴షమ)మ  = 1.42 10-4. 
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Для розрахунку константи рівноваги Kp потрібно визначити значення 
парціальних тисків компонентів рівноважної газової суміші, використовуючи 
рівняння Менделєєва-Клапейрона: 
݌௜ܸ = ݊௜ܴܶ. 
݌௜ = [௡೔]௏ (моль/л) × R(л×атм/K×моль) × T(K), 
݌୒୓మ = 1,5×10-2 × 0,082 × 600 = 0,738 атм; 
݌୒୓ = 4,0×10-3 × 0,082 × 600  = 0,197 атм; 
݌୓మ = 2,0×10-3 × 0,082 × 600 = 0,098 атм. 
Відповідно, значення КР становить: 
Кр= 
௣ొో
మ ௣ోమ
௣ొోమ
మ  = 
(଴,ଵଽ଻)మ∙(଴,଴ଽ଼)
(଴,଻ଷ଼)మ  = 6,98×10-3. 
Значення константи рівноваги Кр також можна розрахувати, виходячи 
зі значення Кс, застосовуючи встановлене чинне співвідношення: 
Кр=Кс(ܴܶ)∆௡. 
Враховуючи, що під час проходження прямої реакції кількість газів 
збільшується на 1  моль,  то Δn = 3 - 2 = 1. Визначимо значення константи 
рівноваги Кр: 
Кр= 1,42×10-4 × 0,082 × 600 = 6,98×10-3. 
 
Приклад. У герметичну колбу об’ємом 100л внесено карбон (IV) 
оксид, парціальний тиск якого складає 0,8 атм, та надлишок вугілля. За 
підвищення температури до 1173 К в системі встановлюється рівновага; 
значення константи рівноваги становить Кр = 0,17. 
CO2 + C D 2CO 
(г)       (к)       (г) 
Розрахуйте:  
а) яким буде парціальний тиск СО у стані рівноваги; 
б) яка кількість карбон (II) оксиду СО знаходиться в рівноважній 
суміші;  
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 в) яким буде значення загального тиску в системі під час досягнення 
стану рівноваги. 
Розв'язок. Позначимо зміну парціального тиску CO2 під час 
досягнення рівноважного стану через x (атм). Визначимо, яким буде 
значення парціальних тисків інших газів у рівноважному стані: 
 
Речовина С СО2 СО 
Початкове значення 
парціального тиску 
 
- 
 
0,8 
 
0 
Значення парціального 
тиску у стані рівноваги 
 
- 
 
0,8 - x 
 
2x 
 
Наведемо вираз константи рівноваги гетерогенної реакції: 
ܭ௣ = ௣ిోమ௉ిోమ = (ଶ௫)మ଴,଼ି௫ =0,17. 
Для знаходження зміни парціального тиску CO2 під час досягнення 
рівноважного стану необхідно розв'язати квадратне рівняння: 
4X2 + 0,17X - 0,136 = 0; 
ܺ = ି଴,ଵ଻ାඥ଴,ଵ଻మାସ×ସ×଴,ଵଷ଺
଼
= 0,16 атм. 
Відповідно, значення парціального тиску СО у стані рівноваги 
дорівнює  
pCO = 2X = 0,32 атм. 
Кількість СО у рівноважному стані знайдемо використавши рівняння 
стану ідеального газу: 
݌ܸ = ܴ݊ܶ 
݊(СОଶ ) =  Р௏ோ் =  ଴,ଷଶ  (атм)×ଵ଴଴ (л)଴,଴଼ଶ ቀл×атм (К∙моль)ൗ ቁ×ଵଵ଻ଷ К = 0,33 моль. 
Загальний тиск у системі становить: 
Pзаг = pCO + pCO2 = 0,32 + (0,8 - 0,16) = 0,96 атм. 
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3.2. Розрахунок константи рівноваги за термодинамічними 
даними 
 
Розрахунок зміни енергії Гіббса дозволяє зробити висновок стосовно 
того, якою мірою використовуються реагенти під час перетворення, а також, 
чи є можливість здійснення одночасно двосторонього перетворення за 
заданих умов. Тобто, стає можливим поєднати термодинамічний та 
кінетичний підходи під час опису перетворень. 
Якщо розглянути кінетично оборотну реакцію: 
xA + yB ⇄ mC + nD, 
яка може здійснюватись, як двостороннє перетворення за сталих тиску та 
температури. Слід взяти до уваги, що склад системи буде змінюватись 
кількісно і якісно під час переходу від нерівноважного стану до 
рівноважного. Такий перехід є можливим при переході від довільних 
початкових концентрацій до рівноважних за рахунок зміни енергії Гіббса. 
Однакові енергії, що відповідають вихідним та рівноважним станам системи, 
оцінюються відповідними значеннями: 
−ܴ݈ܶ݊ܭ஼ = −ܴ݈ܶ݊
[ܥ]௠ ∙ [ܦ]௡[ܣ]௫ ∙ [ܤ]௬ < −ܴ݈ܶ݊ (ݍ஼)௠ ∙ (ݍ஽)௡(ݍ஺)௫ ∙ (ݍ஻)௬ . 
У разі здійснення довільного переходу від визначених умов 
стандартного вихідного нерівноважного стану, що відповідає сталим 
вихідним концентраціям реагентів (qi =  1  кмоль/м3) до рівноважного стану 
системи з відповідними встановленими рівноважними концентраціями за 
сталої температури, здійснюється корисна робота: 
ቐ
ܣ∗ = −Δܩ் = ܩ௢ − ܩрівн = ܴ݈ܶ݊ܭ஼ − ܴ݈ܶ݊
(ݍ஼)௠ ∙ (ݍ஽)௡(ݍ஺)௫ ∙ (ݍ஻)௬
Δܩ் = Δܪ − ܶΔܵ. , 
 Враховуючи зазначені умови стандартності вихідних концентрацій, 
одержуємо вираз: 
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−ܴ݈ܶ݊
(ݍ஼)௠ ∙ (ݍ஽)௡(ݍ஺)௫ ∙ (ݍ஻)௬ = 0, 
−ܴ݈ܶ݊ܭ஼ = Δܩ் = Δܪଶଽ଼
௢ − ܶΔܵଶଽ଼
௢ .                             (3.2) 
Співвідношення (3.2) дозволяє розрахувати величину KC за зміною енергії 
Гіббса під час досягнення рівноважного стану (за визначеної температури та 
встановлених рівноважних концентраціях учасників оборотної реакції), а далі 
оцінити ступінь перетворення реагентів. Наведене рівняння має назву 
рівняння Вант-Гоффа в інтегральній формі. З аналізу рівняння (3.2) стає 
зрозумілим, що чим суттєвішим є зменшення енергії Гіббса (якщо ∆ܩ்ᇉ ≪ 0  ), 
то тим більшим буде значення константи рівноваги (KC   >> 1). Відповідно, 
реагенти у системі будуть практично відсутні, оскільки більша частина їх 
зазнала перетворення у продукти. Якщо ∆ܩ்ᇉ ≫ 0,  то у рівноважній суміші 
мають переважати вихідні речовини (KC << 1). У випадку, якщо ∆ܩ்ᇉ = 0 , то 
підтверджується той факт, що KC = 1.  
 Вираз рівняння ізобари (рівняння Вант-Гоффа) можна записати в 
експоненціальній формі:  
ܭ஼ = ݁
ି∆ீ೅
೚
ோ்ൗ = ݁
∆ௌ೅
೚
ோൗ ∙ ݁
ି∆ுమవఴ
೚
ோ்ൗ .                           (3.3) 
 
З аналізу одержаного виразу можна встановити залежність константи 
рівноваги KC від температури. Чим більшою є зміна ентальпії під час 
перетворення, тим суттєвішою буде зміна константи рівноваги за зміни 
температури. Якщо ∆H 298௢ = 0, то константа рівноваги не залежить від 
температури. Знак "+" або "−" величини ∆H 298௢  у другому співмножнику 
рівняння визначає характер зміни константи рівноваги за зміни температури. 
Відповідно до виразу (3.3), якщо пряма реакція супроводжується зростанням 
ентальпії ∆ Нሬሬ⃗ > 0 (ендотермічний процес), то за підвищення температури 
константа рівноваги зростає і ступінь використання реагентів оборотної 
реакції буде збільщуватись. Навпаки, якщо пряма реакція супроводжується 
зменшенням ентальпії ∆ Нሬሬ⃗ < 0 (екзотермічний процес), то за підвищення 
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температури константа рівноваги зменшується, а ступінь використання 
продуктів оборотної реакції буде збільшуватись. 
 Множник     ݁∆ௌ೅೚ ோൗ  в рівнянні (3.3) виконує роль коефіцієнта, який 
впливає на величину константи рівноваги. Проте, його значення є 
незалежними від впливу температури. Відповідно, описуючи довільний 
перехід від визначених умов сталими значеннями парціальних тисків 
реагентів (p = 1,013×105 Па) до рівноважного стану системи з відповідними 
встановленими рівноважними парціальними тисками pі, можна записати 
наступне співвідношення: 
∆ܩ்
௢ = ܴܶ ݈݊
(1,013 · 10ହ)௠(1,013 · 10ହ)௡(1,013 · 10ହ)௫ (1,013 · 10ହ)௬ − ܴ݈ܶ݊ (݌஼)௠ ∙ (݌஽)௡(݌஺)௫ ∙ (݌஻)௬ = 
= ܴܶ ln(1,013 · 10ହ)(௡ା௠ି௫ି௬) − ܴ݈ܶ݊ܭ௉ = 41,65ܶ · ∆݊ − ܴ݈ܶ݊ܭ௉. 
 Рівняння, яке встановлює спосіб розрахунку константи рівноваги KP за 
термодинамічними даними та характеризує залежність константи рівноваги 
від температури, має вигляд: 
ܭ௉ = ݁
(∆ௌమవఴ೚ ାସଵ,଺ହ∙∆௡)
ோൗ ∙ ݁
ି∆ுమవఴ
೚
ோ்ൗ . 
Досить часто розрахунки констант рівноваги проводять з використанням 
десяткових логарифмів: 
∆H ଶଽ଼ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ = 95,8ܶ∆݊ − 19,14݈ܶ݃ܭ௉,∙  
 
ܭ௉ = 10(∆ௌమవఴ೚ ାଽହ,଼∙∆௡) ଵଽ,ଵସൗ ∙ ݁ି∆ுమవఴ೚ ଵଽ,ଵସ்ൗ . 
Для ілюстрації розглянемо вплив зміни температури на константу 
рівноваги гетерогенної реакції термічного розкладу кадмій карбонату, 
використовуючи наведену інформацію про ентальпії утворення та стандартні 
ентропійні запаси учасників перетворення: 
CdCO3 = CdO + CO2,  ∆H ଶଽ଼ᇉ = 95 кДж; Dܵଶଽ଼ᇉ =168,2 Дж/К. 
               (к)            (к)        (г)  
 
Реакція супроводжується зростанням кількості газів на 1 моль, тобто 
∆݊ = 1 моль. 
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Для розрахунку константи рівноваги використаємо рівняння: 
∆ܩ்
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ = 95,8ܶ∆݊ − 19,14ܶ lg ܭ௉, 
∆ܩ்
ᇉ[Дж] = 95000 − ܶ ∙ 168,2=−19,14ܶ lg ܭ௉, 
ܭ௉ = 10ିଽହ଴଴଴ ଵଽ,ଵସTൗ ∙ 10(ଵ଺଼,ଶାଽହ,଼) ଵଽ,ଵସൗ = 10ିସଽ଺ଷ Tൗ ∙ 10ଵଷ,଼. 
Визначимо зміну константи рівноваги в інтервалі температур 415 К÷615 К:  
ܭସଵହ = େܲ୓మ[Па] = 10ିସଽ଺ଷ ସଵହൗ ∙ 10ଵଷ,଼ = 69,2 Па, 
ܭହଵହ = େܲ୓మ[Па] = 10ିସଽ଺ଷ ହଵହൗ ∙ 10ଵଷ,଼ = 0,146 ∙ 10ହ Па, 
ܭ଺ଵହ = େܲ୓మ[Па] = 10ିସଽ଺ଷ ଺ଵହൗ ∙ 10ଵଷ,଼ = 5,37 ∙ 10ହ Па. 
Таким чином, зростання температури призводить до збільшення 
значення константи рівноваги і, відповідно, збільшується вихід продуктів 
прямої реакції (рівновага зміщується в напрямку прямої реакції). 
На прикладі рівноваги  
H2O  D   H2O, 
(р)             (г) 
що встановлюється за температури 293 К і, якій відповідає значення тиску 
насиченої пари води 2,1×103 Па, визначимо значення стандартних змін 
ентальпії та ентропії ∆H ଶଽ଼ᇉ , Dܵଶଽ଼ᇉ  для вказаного фазового перетворення. 
Вираз константи рівноваги для цього перетворення має вигляд: 
ܭТ = Hܲమ୓. 
Враховуючи, що процес випаровування супроводжується зростанням 
кількості газів на 1моль (∆݊ = 1 моль), зміна енергії Гіббса під час 
здійснення процесу за 293 К становить: 
∆ܩଶଽଷ
ᇉ [Дж] = 95,8×293 - 293lg(2,1×103) = 9438 Дж. 
Під час кипіння води за температури 373 К тиск насиченої пари складає 
1,013×105 Па, тому зміна енергії Гіббса процесу відповідно дорівнює 
∆ܩଷ଻ଷ
ᇉ [Дж] =95,8×373 - 19,14 × 373lg(1,013×105) = 0, 
∆ܩଷ଻ଷ
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − 373Dܵଶଽ଼ᇉ = 0. 
Вирішуючи систему рівнянь відносно зміни ентропії (Dܵଶଽ଼ᇉ ) 
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ቊ
∆ܩଶଽଷ
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − 293Dܵଶଽ଼ᇉ ,
∆H ଶଽ଼ᇉ = 373Dܵଶଽ଼ᇉ ,  
знаходимо значення зміни ентропії та зміни ентальпії: 
Dܵଶଽ଼ᇉ =  ∆ீమవయᇉ [Дж](ଷ଻ଷିଶଽଷ)[К] =  ଽସଷ଼଼଴ = 118 Дж/К, 
∆H ଶଽ଼ᇉ = ∆ܩଷ଻ଷᇉ + 293Dܵଶଽ଼ᇉ = 9438 + 293×118 = 44012 Дж = 44,01 кДж. 
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3.3. Контрольні запитання та завдання до розділу 
 
1. Які реакції називають оборотними? Як характеризують стан хімічної 
рівноваги з погляду термодинаміки, кінетики? 
2. Який фізичний зміст константи рівноваги хімічної реакції? Від яких 
факторів вона залежить? Навести приклади виразів констант рівноваги для 
гомогенних і гетерогенних процесів. 
3. Як зв’язані константа рівноваги процесу і зміна енергії Гіббса під час 
наближення системи до рівноважного стану? 
4. Наведіть, який вигляд мають графіки температурних залежностей 
константи рівноваги: 
К = ݂(ܶ) ln К = ݂ ൭1 ܶൗ ൱ ln К = ݂(ܶ) 
5. Базуючись на аналізі енергетичних діаграм переходу оборотних 
реакцій (ܴDР), розрахуйте, яким буде значення енергії активації зворотних 
реакцій Е⃖ሬА , якщо відомі наступні характеристики для реакцій, що 
здійснюються в прямому напрямку: 
а) Еሬ⃗ а = 120 кДж/моль,  ∆Нሬሬ⃗  = 60 кДж;  
б)  Еሬ⃗ а = 80 кДж/моль,  ∆Нሬሬ⃗  = -70 кДж.  
Використовуючи рівняння Арреніуса, наведіть обґрунтування, для якої 
з реакцій - прямої чи зворотної у кожному випадку (а, б), за підвищення 
температури в однаковому температурному інтервалі ∆Т спостерігається 
більш суттєва зміна швидкості реакції. 
6. Наведіть можливі обгрунтування наступним твердженням: 
а) чим більшим є значення теплового ефекту реакції, тим суттєвіше 
змінюється константа рівноваги за зміни температури; 
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б) чому за підвищення температури не однаково зростають швидкості 
прямої та зворотної реакцій. 
7. Використовуючи рівняння Вант-Гоффа та вважаючи, що 
безтемпературний множник в рівнянні є однаковим для обох перетворень, 
поясніть, як зміниться значення константи рівноваги для кожної з реакцій за 
підвищення температури від 300 К до 320 К?  
8. Для оборотної реакції:  
2NO2 D N2O4 
(г)         (г) 
за температури 298 К відоме значення константи рівноваги Kc=4,0×10-2. У 
колбу об`ємом 1л за вказаних умов внесли 0,05 моль N2O4 та 0,025 моль NO2.  
Обгрунтуйте, чи відповідає склад системи рівноважному? Розрахуйте 
концентрації учасників перетворення у рівноважному стані. 
9. Для оборотної реакції: 
H2 + I2 D 2HI 
(г)    (г)       (г) 
за температури 746 К відоме значення константи рівноваги Kc = 50. У колбу 
об`ємом 1л за вказаних умов внесли 0,5 моль Iଶ, 0,2 моль Нଶ та 1,0 моль НI. 
Поясніть, яка кількість кожної речовини міститься у реакційній суміші 
в момент досягнення рівноважного стану? 
10. У колбу об`ємом 10 л внесено 20 г кристалічного HgO та створено 
вакуум. Вміст колби нагрівали до температури 673 К. За цих умов 
відбувається розклад оксиду відповідно схеми на кисень та пари ртуті і 
встановлюється рівновага: 
 
HgO D 2Hg + O2 
(к)            (г)        (г) 
За температури 673 К значення константи рівноваги Kc дорівнює 0,02.  
Обчислити, яким є значення константи рівноваги Kp за цієї ж 
температури. Знайдіть парціальні тиски газу кисню, пари ртуті та загальний 
тиск газової суміші. 
56 
 
11. У колбі за температури 200 °С внесено 2,0 моль N2 та 3,0 моль H2, 
при цьому гази створюють тиск 10 атм. Через деякий час після досягнення 
рівноважного стану молярна частка NH3 становить 50%. 
3H2 + N2 D 2NH3. 
(г)       (г)           (г) 
Разрахуйте: 
а) якими будуть значення парціальних тисків газів у рівноважному 
стані; 
б) значення константи рівноноваги Kp за наведених умов. 
12. Під час встановлення рівноваги за температури 250 °С, якщо 
розпаду зазнає 80% PCl5,  загальний тиск становить 1 атм: 
PCl5 D PCl3 + Cl2 
                                                                    (г)           (г)         (г) 
Розрахуйте:  
а) яким буде значення константи рівноваги Kp за наведених умов; 
б) яка частка фосфор пентахлориду зазнає розкладу, якщо в 
рівноважному стані тиск у колбі становить 5 атм? 
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4. ЗМІЩЕННЯ ХІМІЧНОЇ РІВНОВАГИ.  
 
4.1. Принцип Ле Шательє  
 
Важливою ознакою рівноважного стану є його рухливість. Система, 
яка досягла стану рівноваги, перебуває у ньому скільки завгодно часу за 
умови, що параметри стану залишаються незмінними. Зміна хоча б одного з 
параметрів (р, Т, с) виводить систему зі стану динамічної рівноваги і на 
деякий час швидкості прямої та зворотної реакцій перестають бути рівними   
( uu sr ¹ ). Але потім, знову відновлюються однакові значення швидкостей 
обох реакцій, які перебігають у системі ( uu sr = ), і встановлюється нова 
рівновага. Однак, у нових умовах значення рівноважних концентрацій є 
іншими. Таким чином, при поверненні до початкових умов відновлюється 
рівноважний стан системи, що співпадає з тим рівноважним станом, який був 
до проведених змін. 
Перехід системи від одного рівноважного стану до іншого визначають 
як зміщення або зсув рівноваги. Закономірний вплив зовнішніх умов на 
стан рівноваги оборотних реакцій був встановлений у 1884 році 
французським вченим Ле Шательє.  
Принцип зміщення рівноваги Ле Шательє полягає у наступному: 
"Якщо на систему, яка перебуває в стані динамічної рівноваги, діє зовнішній 
фактор, то зміщення рівноваги здійснюється в напрямку того процесу, 
проходження якого чинить протидію зовнішньому впливу". 
Розглянемо вплив деяких факторів на рівноважий стан системи.  
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4.2. Вплив зміни концентрацій на стан рівноваги.  
Якщо підвищити концентрацію одного з учасників рівноваги, то 
спостерігається збільшення швидкості тієї реакції, проходження якої 
зменшує їх концентрацію. Так, при збільшенні концентрації учасників прямої 
реакції (реагентів) рівновага зміщується в напрямку утворення продуктів. 
Наприклад, збільшення концентрації водню в системі (зовнішній вплив), де 
здійснюється оборотна реакція 
H2+ I2 D 2HI, 
(г)    (г)        (г) 
призведе до зміщення рівноваги в напрямку процесу утворення гідроген 
йодиду (HI). Здійснення такого процесу забезпечує протидію наведеному 
впливу, а саме, зменшенню концентрації водню (Н2). Зміщення рівноваги в 
напрямку прямої реакції може бути забезпечене внаслідок вилучення з 
рівноважної суміші продуктів цієї реакції. Так, при зменшенні концентрації 
гідроген йодиду (HI) в рівноважній системі швидкість зворотного процесу 
зменшується, що спричинює більш повне використання водню та йоду. 
Тобто, при здійсненні прямої реакції буде спостерігатися збільшення 
концентрації гідроген йодиду, що є протидією зовнішньому впливу. 
Зміщення рівноваги в напрямку зворотної реакції забезпечується за рахунок 
збільшення концентрації продуктів реакції, або зменшення концентрації 
реагентів.  
 
4.3. Вплив зміни температури на стан рівноваги 
 
При нагріванні рівноважної системи рівновага процесу зміщується в 
напрямку ендотермічної реакції, навпаки при охолодженні - в напрямку 
екзотермічної реакції. 
Розглянемо рівноважну систему, яка містить азот, водень та аміак. 
Утворення аміаку з простих речовин, з азоту та водню, супроводжується 
виділенням енергії, це - екзотермічна реакція: 
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N2 + 3 H2 D 2 NH3, D кДж92-=H
r
. 
                               (г)        (г)            (г)  
Зміщенню рівноваги в напрямку прямої реакції сприяє зниження 
температури, тому що вказана зовнішня дія (Т¯) зустрічає протидію - 
підвищення температури під час екзотермічного процесу утворення аміаку 
(NH3). Вказане зміщення рівноваги проходить відповідно до рівняння Вант-
Гоффа (3.3):  
ܭ௖ = ܺ ∙ ݁
ି∆ுమవఴ
೚
ோ்ൗ .                                           (4.1) 
Зниження температури призводить до зростання Кс екзотермічної реакції. 
Для зручності побудови і аналізу залежності Кс = f(T) (Рис. 4.1 а) 
рівняння  (4.1) набуває вигляду: 
ܭс = ݁
௕ൗ் , де ܾ = ∆ு
ோ
. 
 
Рис. 4.1. Залежність констант рівноваги від температури для: а) екзотермічної 
реакції і б) ендотермічної реакції. 
 
Висновок про зміщення рівноваги можна також підтвердити, 
аналізуючи вираз константи рівноваги, одержаний із співвідношення: 
ܭ௖ = ሬ݇⃗
݇⃖ሬ
= ܣଵ ∙ ݁ିாೌሬሬሬሬሬ⃗ ோ்ൗ
ܣଶ ∙ ݁
ିாೌሬ⃖ሬሬሬሬ
ோ்ൗ
. 
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Оскільки ܧሬ⃗ ௔екзо < ⃖ܧሬ௔
ендо, тому за зниження температури швидкість 
прямої екзотермічної реакції меньшою мірою знижується порівняно зі 
швидкістю зворотної ендотермічної реакції. Тому, відповідно, рівновага 
зміщується в напрямку екзотермічної реакції і зростає вихід аміаку - 
продукту прямої реакції. 
Підігрів рівноважної системи призведе до зміщення рівноваги в 
напрямку зворотної реакції, тому що така спричинена зовнішня дія (Т­) буде 
зустрічати протидію - зниження температури під час здійснення 
ендотермічного процесу розкладу аміаку. З рівняння Вант-Гоффа (3.3) 
знаходимо цьому підтвердження: зростання температури призводить до 
збільшення Кс ендотермічного процесу (Рис. 4.1 б). У випадку ендотермічної 
реакції температурна залежніть константи рівноваги набуває вигляду 
ܭс = ݁
ି௕ൗ் , де ܾ = − ∆ு
ோ
. У даному випадку за підвищення температури 
більшою мірою спостерігається зростання швидкості зворотної 
ендотермічної реакції, ніж прямої – екзотермічної. Рівновага зміщується в 
напрямку ендотермічного процесу і, відповідно, збільшується вихід N2 та H2 - 
продуктів зворотної реакції розкладу аміаку. 
 
4.4. Вплив зміни тиску на стан рівноваги 
 
Під час зміни тиску рівновага зміщується тільки для тих оборотних 
реакцій, які супроводжуються зміною кількостей речовин у газоподібному 
стані. Підвищення тиску зміщує рівновагу в напрямку процесу, що 
супроводжується зменшенням тиску (відбуваються зі зменшенням кількості 
газів), а зниження тиску - в напрямку процесу, який супроводжується 
збільшенням тиску (відбуваються зі збільшенням кількості газів). Так, для 
системи, в якій встановилася рівновага за участю газів 
2 SO2 + O2 D 2 SO3 , 
    (г)       (г)             (г) 
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сумарна кількість газів-реагентів є більшою, ніж кількість утворених газів-
продуктів (3 моль реагентів газів > 2 моль продуктів газів), тому здійснення 
прямої реакції супроводжується зменшенням тиску. Якщо за встановленої 
рівноваги підвищити тиск (p­), то буде здійснюватись зміщення рівноваги в 
напрямку саме прямої реакції, оскільки її перебіг забезпечить протидію на 
зовнішню дію, а саме зниження тиску (p¯). 
Підтвердження такому зміщенню рівноваги дає аналіз закону діючих 
мас. Збільшення тиску в системі в n разів призведе до зменшення об’єму 
реакційного простору  
V¢ = 
n
V  , 
відповідно, зростає концентрація всіх учасників рівноваги:  
nccc
n
==¢
1
. 
Одночасно збільшаться швидкості як прямої, так і зворотної реакції, але по 
різному: 
              ][][ 2
2
2 OSOk
rr =u  ;                                     23 ][ SOk
ss =u ; 
             uu r
rr 3
2
2
2 ][][ nnOnSOk ==¢ ;                        uu
sss 22
3 ][ nnSOk ==¢ ;  
uu sr ¢>¢ . 
Спостерігається збільшення швидкості тієї реакції, яка відбувається за 
участю більшої кількості газів. Як наслідок, зміщення рівноваги має місце 
для реакції, де утворюється менша кількість газів.  
Якщо знижувати тиск у рівноважній системі р¯ (дія зовнішня), то 
спостерігається зміщення рівноваги в напрямку тієї реакції, яка 
супроводжується зростанням тиску р­ (протидія заподіяному впливу). У 
наведеному прикладі зміщення рівноваги буде спостерігатися в напрямку 
процесу утворення продуктів реакції (SO2 та O2). 
Висновок про зміну значення константи рівноваги в залежності від 
зміни тиску в системі можна встановити, якщо проаналізувати спосіб 
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представлення константи рівноваги Кс через молярні частки компонентів. 
Рівноважна концентрація компоненту [ܿ௜] кінетично-оборотної реакції може 
бути визначена з використанням його молярної частки ߯௜  із співвідношення: [ܿ௜] = ߯௜ ∙ ∑ ௡೔೔௏ ,                                                      (4.2) 
де 
∑ ௡೔೔
௏
 - загальна концентрація речовин у системі. Загальна концентрація 
може бути визначена з рівняння Менделєєва-Клапейрона (1.1) як: 
∑ ௡೔೔
௏
= ௣
ோ்
 .                                                             (4.3) 
Враховуючи співвідношення (4.2) та (4.3), вираз для розрахунку 
константи рівноваги Кс оборотної реакції 
xA + yB ⇄ mC + nD                                            (4.4) 
може бути представлений через молярні частки компонентів у вигляді: 
ܭ௖ = (ఞ಴)೘∙(ఞವ)೙(ఞಲ)ೣ∙(ఞಳ)೤ ∙ ቀ ௣ோ்ቁ௠ା௡ି௫ି௬ = ܭఞ ∙ ቀ ௣ோ்ቁ∆௡,              (4.5) 
де ܭఞ = (ఞ಴)೘∙(ఞವ)೙(ఞಲ)ೣ∙(ఞಳ)೤ ,  а Δn - зміна кількості речовини в газоподібному стані 
під час здійснення оборотної реакції. 
Враховуючи взаємозв'язок між Kχ, Кс та Кp складемо систему рівнянь: 
ቐ
ܭ௖ = ܭఞ ∙ ቀ
௣
ோ்
ቁ
∆௡ ,
ܭ௖ = ௄೛(ோ்)∆೙ .                                               (4.6) 
Розв'язавши систему рівнянь (4.6) відносно Kχ, одержимо вираз, що 
встановлює залежність Kχ  від тиску: 
ܭఞ = ܭ௣ ∙ (݌)ି∆௡.                                                  (4.7) 
Аналіз формули (4.7) показує, що у випадку, коли реакція супровод-
жується зростанням кількості газу, то Kχ буде зростати, якщо тиск у системі 
зменшується. У протилежному випадку, тобто коли реакція супроводжується 
зменшенням кількості газу, Kχ буде зростати, якщо тиск у системі 
збільшується. Так, за зниження тиску у системі, в якій в оборотному 
перетворенні (4.4) беруть участь оксиди сульфуру S(IV), S(VI) та кисень, 
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рівновага зміщується в напрямку зворотної реакції, під час якої збільшується 
тиск (Δn > 0). У разі підвищення тиску в системі, де здійснюється оборотне 
перетворенні (4.4), рівновага буде зміщуватись у напрямку прямої реакції, 
під час перебігу якої  тиск знижується (Δn < 0). 
 
4.5. Вплив каталізаторів на хімічну рівновагу  
 
При введенні каталізатора у систему, в якій здійснюється оборотна 
реакція, відбувається однаковою мірою зниження енергій активації як 
прямої, так і зворотної реакцій. Одночасно зростають швидкості обох 
реакцій. Але різниця значень енергій активації після введення каталізатора 
залишається такою ж самою, як і у випадку його відсутності, та співпадає з 
тепловим ефектом реакції 
ΗEEEE aaa D=-=- **
srsr
. 
Оскільки під час зміни шляху проходження процесу, внаслідок 
введення каталізатора, зміна ентальпії системи (DН) залишається сталою, то і 
константа рівноваги не змінюється, що випливає з рівняння Вант-Гоффа 
(3.3). Отже, в оборотних реакціях каталізатор не зміщує рівновагу та не 
впливає на значення константи рівноваги, а лише пришвидшує досягнення 
стану рівноваги в оборотних процесах.  
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4.6. Контрольні запитання та завдання до розділу 
 
1. Сформулюйте принцип Ле Шательє. Як можна передбачити вплив 
температури на зміщення стану хімічної рівноваги? Поясніть на прикладах. 
2. Як можна змістити хімічну рівновагу за сталої температури? Як 
впливає зміна тиску, концентрації реагентів і продуктів реакції на 
рівноважний вихід? 
3. Чому введення каталізатора не зміщує стан рівноваги? 
4. Назвіть фактори, зміна яких : 
а) спричинює порушення рівноваги та зміну константи рівноваги; 
б) спричинює зміщення рівноваги, але не змінює значення константи 
рівноваги; 
в) прискорює досягнення рівноважного стану, проте не спричинює 
зміщення рівноваги та не змінює значення константи рівноваги. 
9. Поясніть, чи буде спостерігатись зміщення рівноваги оборотної 
реакції, для якої ∆Н = 0? 
5. Використовуючи енергетичну діаграму переходу, обгрунтуйте 
особливості здійснення оборотних реакцій у випадку введення каталізатора. 
Чи змінюються за наявності каталізатора значення: 
а) константи швидкості прямої та зворотної реакцій; 
б) значення теплового ефекту реакції; 
в) значення константи рівноваги? 
6. Відомі значення константи рівноваги деякої оборотної реакції за 
різних температур: 
Т = 500 К Кр = 2,24 
Т = 700 К Кр =  33,5 
Наведіть обґрунтування, екзо- чи ендотермічною є пряма реакція? 
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7. Складіть математичний вираз константи рівноваги оборотних 
реакцій. Зміна яких умов призведе до зміщення рівноваги системи у 
напрямку прямої реакції: 
а) підвищення або зниження тиску; 
б) збільшення або зменшення температури системи; 
в) введення каталізатора? 
а)  CH4 + CO2D 2CO  + 2H2, DHo >0, 
                                                       (г)           (г)         (г)           (г) 
б)  CuO + CO D Cu + CO2, DHo<0. 
                                                         (к)           (г)        (к)       (г) 
 
8. Складіть математичний вираз константи рівноваги оборотних 
реакцій:  
а)  2NO + CO2 D 2NO2 + C, D Ho<0, 
                                                       (г)           (г)             (г)        (к) 
б)  C2H5Cl D C2H4 + HCl, D Ho>0. 
                                                           (г)                  (г)          (г) 
В якому напрямку зміститься рівновага кожної реакції: 
а) за зменшення концентрації вихідних речовин; 
б) за підвищення температури; 
в) за збільшення тиску? 
9. В якому агрегатному стані знаходиться сполука Е, що бере участь в 
оборотній реакції: 
Е + 2 S D М + Х, DН < 0, 
                                                          (?)      (г)      (г)      (г) 
якщо за зниження тиску рівновага зміщується в бік зворотної реакції? 
Наведіть вираз константи рівноваги реакції. У скільки разів потрібно 
збільшити концентрацію речовини S одночасно із збільшенням тиску в 
системі у три рази, щоб швидкість прямої реакції збільшилась у 108 разів? 
Вкажіть напрям зміщення рівноваги за підвищення температури. 
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Додаток 1. 
Основні фізичні величини  міжнародної системи одиниць (SІ) 
Величина Одиниця вимірювання 
Найменування 
 
Позначення 
 
Найменування 
 
Позначення 
 
Довжина l метр м 
Маса m кілограм кг 
Час 
 
t секунда с 
Сила електричного струму I Ампер А 
Термодинамічна 
температура 
T Кельвін К 
Сила світла I Кандела Кд 
Кількість речовини n моль моль 
 
Додаток 2  
Десяткові приставки та множники для утворення кратних та частинних 
одиниць 
Прис- 
тав- 
ки 
Позначення Множ- 
ник 
Прис- 
тав- 
ки 
Позначення Множ-
ник 
Міжна- 
родне 
Україн- 
ське 
Міжна- 
родне 
Україн- 
ське 
тера Т Т 1012 санті c с 10-2 
гига G Г 109 мілі m м 10-3 
мега  M М 106 мікро ߤ мк 10-6 
кило k к 103 нано n н 10-9 
гекто h г 102 піко p п 10-12 
дека da да 101 фемто f ф 10-15 
деци d д 10-1 атто a а 10-18 
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Додаток 3 
Основні фізичні сталі 
Стала Позначення Чисельне 
значення 
Розмірність 
Швидкість світла у 
вакуумі 
с 2,997925×108 м∙ сିଵ 
Абсолютний нуль 
температури 
Нейтрона 
е -273,15 °С  
Стала Авогадро аܰ 6,02252×1023 мольିଵ 
Стала Планка h 6,6256×10-34 Дж∙ с 
Стала Больцмана k 1,380662×10-23 
 
Дж ∙  Кିଵ 
Стала Фарадея F 9,64870×104 
 
Кл∙ мольିଵ 
Універсальна газова 
стала 
R 8,31441 Дж мольିଵКିଵ 
Атомна одиниця маси a.o.м. 1,66057×10-27 
 
кг 
Маса спокою: 
електрону 
݉௘ 9,109534×10-31 
 
кг 
Маса спокою 
протона 
݉௣ 1,6726485×10-27 
 
кг 
Маса спокою 
нейтрона 
݉௡ 1,6749543×10-27 
 
кг 
Заряд електрона e 1,6021892×10-19 
 
Кл 
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